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7 . INDEX, 


Généralités sur les 
réactions en solution 


I. Solutions 
H» Aspect quantitatif 

III. Motion d'équilibre chimique 

IV. Les solutions aqueuses 

V. Les solutions aqueuses ioniques 

VI. Relations concentration analytique 
et concentration à l'équilibre 

VU. Quelques conseils pour la résolution 
des exercices 


Objectifs 

■ Connaître les phénomènes mis enjeu lots de la mise en solution d'un produit, 

■ Savoir comment exprimer une quantité et une teneur, 

- Savoir définir électrolyte fort et électrolyte faible. 

■ Savoir calculer [a force ionique d'une solution et fes coefficients d'activités des ions 
présents dans cette solution. 

Faire la différence entre la concentration analytique d'un produit et sa concentration 
à l'équilibre. 

■ Savoir établir une constante d'équilibre. 


I. Solutions 

A. Définitions 

Une solution est définie comme un mélange homogène d'espèces chimi- 
ques différentes constitué par un solvant liquide en grande quantité et un 
ou plusieurs composés appelés solutés, dissous en petites quantités. 

À la différence d'une solution, une suspension se définit comme un 
mélange hétérogène d J espëces chimiques différentes constitué par un 
solvant liquide en grande quantité et un ou plusieurs composés appelés 
solutés, non dissous. 

Lorsque la solution est analysée, tes solutés portent souvent le nom d'analytes. 

B. Phénomènes mis en jeu lors de là mise en solution 

Lorsque des molécules d'un soluté AB sont mises en présence d'un 
solvant S et s'y dissolvent, trois choses peuvent se produire : solvatation, 
ionisation et dissociation ionique. 



I 


Chimie analytique 


1, Solvatation 


■ S 1 ' fes proposions s mt 
rmereées, remi dev.wt 

i'e- çüi'uté, l'éthanol 

devient fe safwant tes 
molécules d'eau son r 
f.nüourtx'ji fttfidècufo 
dSWiûfloé iV mite des 
moitofc rféthonof non 
liées Lorsque héthanol 
esf dissous dans fean 
on devrait écnn? err toute 
rigueur Çt-trCH/lH, 
ni i-rQ. If eü habituel de 

ne "pas noter te sofaon! 
de sohotation afin de ns 
pas aiuurdir t'Écrilwë. 


Il s'agit d'un phénomène « obligatoire » qui aboutit à ta dissolu! ion par 
formation de liaisons entre molécules de soluté et molécules de solvant 
(d'où le nom de solvatation). ID s'agit de liaisons plus ou moins faibles. Par 
exemple : si on dissout de l'éthanol dans l'eau, il n'y a pas de modification 
fondamentale de la structure de la molécule d'éthanol : toutes les molé- 
cules d'éthanol sont entourées de molécules d'eau, et il reste des molé- 
cules d'eau non liées- Lorsque le solvant est l'eau, le phénomène porte le 
nom d'hydratation, 

La solvatation est le seul phénomène obligatoire mais n'est pas le seul 
possible. 

2 , Ionisation 

L'ionisation est un phénomène observable lors de la mise en solution, 
lorsque le solvant modifie la structure du soluté et engendre l'appari- 
tion d'une polarité voire la coupure de liaison covalente. Ce phénomène 
n'est pas obligatoire. Par exemple : 

AB + mS ^ A\ B" ; ces ions sont eux aussi solvatés A 4 nS ; B', n5 

soluté solvam 

La liaison intramoléeulaire est rompue. (A 1- , B") forme une paire dlons- 
Cette réaction d'ionisation porte le nom de solvolyse. 


3. Dissociation ionique 

Dans certains solvants, les ions A* et B" solvatés sont séparés: il y a 
dissociation : 

[A*, B") ^ A 4 +■ B" ; Kjj, est La constante de dissociation ionique 

L'importance de la dissociation ionique est fonction du pouvoir disso- 
ciant du solvant, ce pouvoir pouvant être caractérisé par la constante 
diélectrique e Plus la constante diélectrique e est grande, plus elle 
empêche les interactions électrostatiques entre ions de charge opposée. 
Les solvants peuvent donc être classés en solvants : 

* dissociants (e > 40, la dissociation ionique y est partielle ou totale) : 
e ™ BÜ pour H 2 0 ; 

* non dissociants (e <15, la dissociation ionique y est nulle: CHtlj, 
CH 5 COOHL 


► En résumé 

* Dans un sabrant dissociant comme l'eau : l'éthanol est une molécule 
non ionisée. En revanche, si on prend le cas d'une molécule ionisable AB : 

- si la molécule AB (comme par exemple CHjCOOH) est partielle- 
ment ionisable : 

AB + nHjO - A 4 , H 3 0 + B", H 2 G 
CH 3 COOH + nK 2 0 - H 3 Q 4 + ÎIHjCOO - , H 2 Q 

- si la molécule AB (comme par exemple NaCl) est totalement 
ionisable : 

AB + nH a O -* A 4 . HiO + B“ H 2 Q 
NaCl + nH 3 0 -* Na + , H 2 Q + Ci" H 2 Q 
» Tandis que dans un solvant peu dissociant ; 

AB + S - (A£ r Bg) - A| + B l 
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Généralités sur les réactions en solution 


i 


Létude des réactions chimiques en solution sê ramène à telle des équili- 
bres qui s'y produisent. Cette notion est une notion quantitative. 

Pour exprimer quantitativement ces équilibres, il faut savoir exprimer les 
concentrations des différentes espèces en solution, à l'équilibre, ^expies- 
sïon des concentrations repose sur l'expression des quantités et des 
volumes. 

II. Aspect quantitatif 

A, Expressions des quantités 

Une quantité de substance peut s'exprimer soit : 

- en masse : par exemple 32 g d'oxygène ; 

* en volume : (pour un gaz ou un liquide pur) par exemple 22,4 litres 
d'oxygène sous les conditions normales de température et de pression ; 

- en unité de matière : par exemple 1 mole d r oxygène 

Rappel : i molécule-gramme (l mole) = N molécules vraies où N est le 
nombre d'Avogadro = 6,ü23 ♦ ÎQ 33 , Les sous-multiples le plus souvent 
utilisés sont : la millimole (mmol.) - MT 3 mole, la mrcromole (pmol.) 

- IC -6 mole- 

La. masse molaire MM est la masse d'une molécule-gramme (mole) et 
non d'une molécule. Elle est aussi parfois notée PM (pour poids 
moléculaire). 

■ en équivalents : 

-équivalent acide: nombre de moles d'acide capable de libérer en 
solution une mole d'ion N^O 4 
1 équivalent acide = 1 mole de HCl 

= 0.5 mole de H 2 5Û fl (diacide fort) 

= 1 mole de CH 3 COOH 

- équivalent base : nombre de moles de base capable de fixer en solu- 
tion une mole d'ion H^O 4 

1 équivalent base = l mole de NaOH 

- 0,5 mole de Ea(OH) 2 

- équivalent Redox : quantité d'oxydant ou de réducteur mettant en jeu 
une mole d'électrons : l 2 + 2 e~2T 

l équivalent Redox - 1 mole d'iodure *0,5 mole d'iode i 2 

B. Expression de la teneur d'une solution 

La teneur en soluté X est la quantité de ce soluté X rapportée à une quan- 
tité donnée de solution, prise comme réfèrence. 

1 . Teneur massique 

La teneur est dite massique lorsque la quantité de solution, prise comme 
référence, est exprimée en masse. 

Selon l'expression des quantités de X, la teneur porte des noms 
différents : 

* teneur en grammes par kg : titre (g- kg' 1 ) 1 


I . Le nue étant par dâfaiitiün le nippon d'une grandeur délai rnn ité d'wi constituant à la même grandeur 
de réchantillon entier, c'est un nombre sans unité. Il est cependant d'usage en chimie analytique 
d'ertpiwnei la quantité de constituer: en gammes en la quantité d'édnarUillûrn en kilogrammes. 
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Chimie analytique 


■ ta oanmcjiïfé nombre 
iféquivatenïs deXpaf 
litre de solution, esf une 
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«teneur en grammes pour cent grammes: teneur pour cent 
masse/masse ou pourcentage ma&se/tnasse {% m/m) 

* teneur en milligrammes par kilogramme : partie par million : p.p.m. 
«teneur en microgrammes par kilogramme : partie par billion : p t p,b 
«teneur en mole par kilogramme : no! alité {mole- kg" 1 ) 

2. Teneur volumique 

La teneur est dite volumique lorsque la quantité de solution, prise comme 
réfêrence r est exprimée en volume. 

Selon l'expression des quantités de X, la teneur porte des noms 
différents : 

* teneur en grammes pour un litre : concentration en masse <g'L -1 ) 

* teneur en moles par litre : concentration molaire ou molarité 
(mole-L -1 } - symbole M 

* teneur en millilitres pour cent millilitres : teneur pour cent 
volume/volume ou pourcentage valu me/volume (% v/v) 


G Expression pratique en chimie des solutions - notion 
de concentration 

Deux expressions sont utilisées et ne doivent surtout pas être 
confondues : 

« notion de concentration analytique ou concentration initiale ; 

« notion de concentration à l'équilibre. 

La concentration analytique C correspond à la définition de la teneur 
volumique définie ci-dessus. Elle rend compte de la quantité du soluté 
dissous dans un volume fini de solution. Elle est directement liée à la 
façon de procéder : on pèse la masse de soluté correspond ant au nombre 
de males de soluté voulu on ajoute le volume de solvant nécessaire qsp 

(quantité suffisante pour). La concentration analytique C “ — ou q - Cv. 

Par exemple, n dans une fiole jaugée de 50 mL, on introduit T mmol, de X 
et de Teau distillée qsp * c'est-à-dire jusqu'au trait de jauge. Le volume 
final de la solution est exactement de 50 mL 

la concentration C ™ ^ « Qfi2 M. Çetta notion rend compte d'un bilan 

gfobai r sans préjuger des formes réelles dans fa solution à Vêquiffbre, 

Les concentrations analytiques s'expriment impérativement en mole par 
litre, M pour molarité (mol -G 1 ) : 

- une solution mofcrrce est une solution qui contient MM grammes de 
soluté dar.s un litre de solution ; 

* une solution dédmofaire 0,1 M est une solution qui contient 
0,1 molécule-g de ce solulé dans un litre de solution, soit 0,1 mmql. 
dans î mL de solution ou 0,1 pmoL dans 1 pL de solution ; 

« une solution condmolatre 1CT 3 (VI contient 0,01 molécule-g de ce soluté 
dans un litre de solution ; 

■ une solution miflimotaire 10 -i M contient 0,001 molécule-g de ce soluté 
dans un litre de solution ; 

• une solution miçromofaire 10“* M contient 0,000001 molécule-g de ce 
soluté dans un litre de solution. 
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Généralités sur les réactions en solution 


îll. Notion d'équilibre chimique 

On se rapportera à au cours de chimie générale 
Soit par exemple, deux composés C et D obtenus par la réaction chimique 
entre deux composés A et B, Si ces deux composés C et D mis eo présence 
l'un de l'autre sont capables de donner naissance aux composés A et B, on 
dit que la réaction chimique est réversible. On montre qu'il existe entre les 
quatre formes un équilibre chimique que l'on note : 

aA + bB ~ cC + dD 

a,b,c,d sont les coefficients dé stoechiométrie, Cette écriture signifie que ^ 

* a moles de A mis en présence de b moles de B donnent naissance à 
c mofes de C et d moles de D ; aA + bB - 1 > cC + dD 

* c moles de C mis en présence de d moles de P forment a moles de A et 

b moles de B : cC + dD - > aA +• bB 

Il y a en présence dans la solution les formes A, B, C et D. 

► Dans les deux cas, quel que soit le point de départ, il existe une situa- 
tion d'équilibre pour laquelle les quatre formes sont présentes. 

À l'équilibre, la vitesse de transformation de A et B en G et D est égale 
à celle de transformation de C et D en A et B, 


Le système n'est pas figé, mais le bilan mesurable est constant. Si, dans la 
solution en équilibre, on introduit une quantité supplémentaire d'un des 
éléments, t'équilibre est déplacé. Toutes les concentrations deviennent drffé- 

[c] f fOl d 

rentes, mais le rapport précèdent * b reste constant- Par exemple, si on 

[A] [B] 

introduit une quantité supplémentaire de C, des molécules de soluté D 
seront consommées, des molécules de A et B vont se former, et au total le 
rapport redevient constant Un nouvel équilibre s'établit plus ou moins rapi- 
dement. L'équilibre précédent a été déplacé vers la gauche dans le sens 2. 
La constante K orchestre l'équilibre de la solution. Cette constante K 
est une constante physicochimique de première importance (d. le cours 
de chimie générale), 

U connaissance de K présente un double intérêt en chimie analytique : 
é l'étude de la composition d'un mélange complexe en solution (cf. chi- 
mie générale) ; 

’ la prévision des réactions chimiques : elle est fondamentale car elle per- 
met par exemple de choisir une réaction chimique totale, irréversible, 
qui se prête au dosage quantitatif. On comprend alors qu'une question 
majeure en analyse quantitative est de savoir pour quelle valeur de K 
une réaction peut être utilisable pour un dosage. 

Soit par exemple la réaction A + B ^ A' + B 1 
A se transforme en A et B en B' 

Une réaction sera utilisable pour un dosage de A ou de B s'il est possi- 
ble d'avoir en solution à l'équilibre, à la fois, + de 99 % de A' et moins 
de I % de A, et + de 99 1 % de B 1 et moins de 1 % de B. 


U _ Iffl 
IA][B] 


Qt 


m 

[AI 


M 


[a t 1 


> 100' et ™ > 


[A][B] 


1 

ÏQO 


|A t I 


m 

[B! 


99 


1 

100 


[B r ï 


> 9-9.99 Donc, K > 99 2 


► En pratique, cette réaction sera considérée comme totale si K > 10^ 




Chimie analytique 


IV. Les solutions aqueuses 


A. L'eau considérée tomme solvant 

Rappûf : H > û est en équilibre chimique avec les ions H 3 Q + et GH~ 

2H 2 0 - H, 0 + + OH" 

i«tfi hydra™™ km hydroxyde 

C'est-à-dire H^tT + OH" -*■ 2 H 2 Q 

Et à I nverse 2 H 2 0 -+ H 5 Q 4 + OH" 

Autoprotolyse de l'eau lH 3 0 4 ]| - [OH - ] 

Que Ton introduise des HjQ + r des OH" ou lier», l'équilibre chimique existe 

d'après b loi d'action de massé ^ - k 

[H ? 0] 2 

H 2 0 étant le solvant sa concentration est fixe donc [H 3 Q*J [Ol-T] = K e : 

K c est la constante autoprotolyse (produit ionique) de l'eau, Elle est 
égale à UT u à + 2B H C 
En conséquence, dans l'eau pure à 25 Ù C : 

{HjO 4 ] — [OH - ] = ^ = lû" 7 M. La solution est dite neutre. 

la solution est dire acide si [H 3 Q+] > 10 -7 M ; la solution est dite basique 
si {Hj0 4 | < lû’ 7 M 


B. Les solutions aqueuses d'électrolytes 


Les solutés qui donnent lieu à une dissociation ionique totale ou partie Ile 
dans un solvant constituent les électrolytes. Par définition, une solution 
d'électrolyte est une solution qui, placée dans un circuit électrique, est 
traversée par le courant Ce sont les ions chargés + ou - qui assurent le 
transport du courant dans la solution. La loi d'Ühm s'applique à ces solu- 
tions, Plus il y a d'ions dans la solution, plus la quantité de courant trans- 
portée est grande, plus la résistance de la solution est faible, 


Qn fait plutôt appel à la notion Inverse ; la conductance F = — donc plus 

R 


b conductance est grande. Qn mesure la conductance d'une cellule conte- 
nant la solution d'électrolytes ; elle est liée à la conductibilité y de la solu- 
tion et à l'appareillage : F = y- (constante liée à l'appareillage). Selon la 
conductibilité y de la solution, parmi les électrolytes, on distingue : 

* les électrolytes forts qui sont bons conducteurs de courant ; 

♦ les électrolytes fai blés qui sont faiblement conducteurs de courant. 


1 . Les électrolytes forts 
Ils sont totalement dissociés : 

AB -• A + + B" ; seuls A 4 et B" existent dès la dissolu! ion 
[ABj^ -= 0 ; [AB] eq est négligeable devant [A* J et [B~J 

Exempte : 

5els de métaux mono- ou divalents comme ; NaCI Na + +- CI” ; 

NaNGj - Na + + NQJ ; CHjCOGNa - Na + 4- CHjCQQ- 

Attention : Ceci n'exclut pas qu'ultèrieurement les équilibres concer- 
nant chacun des ions apparus s'établissent. 
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2. Les électrolytes faibles 

11$ présentent une dissociation ionique partielle que Ton chiffre à l'aide du 
degré de dissociation a (encore appelé coefficient de dissociation, degré 
d'avancement, voire coefficient d'ionisation), 

a - Nombre de molécules dissodées . ^ ^ 

Nombre total de molécules dissoutes 

a = I pour un électrolyte fort ; a= 0 pour les molécules non dissociées. 
Intermédiaire 0 < a ■: 1 - électrolyte faible. 


Exemple : 

AB A + + B" 
K 


Si Cq, est la concentration analytique en AB r a est le coefficient de dis-so- 
ciation, 


[ABLq-Co-aC^; [A + j = [B"I - uC* ; 

K * a Cjj _ « 3 

Cfl(l-a) 


1-K 


C D ; K (I - a) = a 2 C û 


K est une constante, ce est donc fonction de Q,. La concentration en 
soluté influence la dissociation de ce soluté. 


Si Cq tend vers 0,a-»I (loi de dilution d r Ostwald). 


Plus la solution est diluée, plus l'électrolyte faible se dissocie. À dilution 
infinie, un électralyte faible se comporte comme un électrolyte fort, il est 
totalement dissocié. 

En solution aqueuse, les électrolytes faibles le plus couramment utilisés 
sont les acides organiques, les bases organiques, les sels de métaux 
multivalents, HgCl 2 ..„ 


V. Les solutions aqueuses ioniques 

A, Comportement idéal et comportement non idéal 

Chaque ton formé tars de la dissolution des solutés est solvaté par des 
molécules d'eau, La molécule H ? G est polaire, elle est globalement non 
chargée, mais la distribution électronique dans la molécule est telle que 0 
est plus négatif que H qui, de ce fait, est positif: L'eau est en mesure die 
solvaté r aussi bien les rons A + (positifs) que les ions B" (négatifs). Les ions 
se trouvent isolés et le comportement des ions solvatés est donc indé- 
pendant de leur source. 

Par exemple : Cl" a un comportement propre, le meme qu'il provienne de 
la mise en solution NaCl ou de HCI, 

En conséquence, il faut distinguer deux cas : 

• dans le cas d'une süfaifon frês diluée, il existe suffisamment de molécu- 
les H 2 0 pour entourer complètement chaque ion. Il y a solvatation com- 
plète. La concentration est faible, la distance entre un ion donné et son 
plus proche voisin est relativement grande. Chaque ion peut être consi- 
déré comme une entité séparée qui se comporte indépendamment des 
autres ions présents. On dit que le comportement est idéal ; 

-h l'inverse, en solution concentrée, ia situation change essentiellement 
en deux points : 
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- le nombre de molécules d'eau est insuffisant pour soluater complètement 
chaque ion, Un ion ne peut plus être complètement isolé de ses voisins,, 
-les ions sont plus nombreux, donc beaucoup plus près les uns des 
autres et des forces d'attraction ou de répulsion s'exercent entre les 
ions de charges opposées, ou de même charge. Le comportement indi 
vîduel de chaque ion est influencé par la présence des autres. Un ion 
de charge donnée est entouré d'une atmosphère ionique de charge 
opposée et cet arrangement n'est pas permanent 
Les propriétés de ces solutions sont modifiées avec la concentration. 
Ces solutions sont non fdéales. 

► En résumé; une solution n'a un comportement idéal que si la 
concentration en soluté est suffisamment petite, c'est-â dire si sa dilu- 
tion est infinie. 

Le degré de non idéalité augmente quand la concentration augmente, 


B. Notion de forcé ionique, d'activité et de coefficient d'activité 

Un certain nombre de mesures fartes sur des solutions comme les mesures 
électrochimiques par exemple sont affectées par le degré de non idéalité. 
Les solutions se comportent comme si la concentration était moindre, 
Aussi utilise-t-on la notion de concentration efficace appelée activité et 
notée o. 

Lactniité est donc une grandeur de comportement qui prend en compte les 
interactions entre les différents constituants d'une solution, tardivité a o » d'un 
composé X est reliée è sa concentration «C* par la relation a = y C y est le coef- 
ficient d’activité du composé X y est un terme toujours positil , au plus égal a 1 . 
Debye et Hückel tentèrent de prédire l'activité des solutions et montrèrent que 
les deux facteurs majeurs qui influençaient le coefficient d'activité étaient : 

- la proximité de chaque ion avec son voisin, qui est relié avec la concentration ; 
* les charges des ions : la force d'attraction entre ions doublement chargés 
est plus grande qu'entre [es ions monochargés. 

Tenant compte de ces deux facteurs, ils introduisirent ta notion de Force 
tonique Totale I de la solution définie en fonction des charges Zj et des 
concentrations Cj des ions i présents dans la solution 

I- \ ÎÇZ? 

Seuls les sels solubles créent la force ionique. 

Exemple : 

Une solution contenant des ions A + , B 2+ r C 3 ", de concentrations respec- 
tives C fl , C B et Ce r aura pour force ionique I — ^ (C A Z^ + + CçZç) 

avec Z A = 1 ; Z B - 2 ; - 3 ; soit l = ^ (C A + 4 C B + 9 Q) 


Debye et Hückel montrèrent que le coefficient d'activité était Eté à la force 
ionique et démontrèrent les relations semi -empiriques. 

Pour I 0,02 ; log Yj = - AZ 2 VI 


o r 02 dso ( 2; log Yj = 


AZPyj 

1 + VÏ 


A est fonction du solvant et de la température, 

A — 0 r 51 dans l'eau à 25 n C habituellement arrondi à 0,5 


r j i 

j 



yrighte 
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Donc i 

Pour i ^ 0,02 ; Ti = _ ~ vï 

0.02 < I « 0,2 ; y, = _1 

2( 1 + V |> 

Exemples : calculons le coefficient d'activité de l'ion K* dans les diffé- 
rents cas suivants : 

- solution 10" ; M en KCl 

I - Ü r 5 [{# 1 Ÿ * û,ûl + (- O 2 ■ 0,01] = 0,01 M 

Remarque : pour un sel formé de deux ions monovalents, la force ôa ni- 
que est égale à la molarité. 

] < 0,02 ; log Yk = " 0-5 (+ 1 ) 2 ÆÔÏ = - 0 r 05 ; y* = 1O" 0 ' 05 = Ü r B91 

- solution W " 1 M en KjSO fl 

ÏK + ] - 2 ■ IG ' 2 M ; [S 031 - IQ -2 M 

I - 0,5 [(+ l) 2 - 0,02 4 (- 2Ÿ ■ 0,0]] = 0,05 M 

I < 0,02 ; log Yk = - 0,5 (4 1 } 2 VO.OÎ = - 0,0860 ; 

ÏK ±± T0 -AMfie =0,019 

- solution 10"* M en Ktl 
I = 10 4 M 

I < 0 ,Q 2 ; log * - 0,5 (+1 ) 2 VûrÛOO I - - 0,005 
y* = lO -0 '^ 5 = 0,989 

Remarque : pour que y puisse ëire considéré comme — 1, il faut, pour 
un sel de type A* B" que la concentration soit < IC" 4 M. 

VL Relations concentration analytique 
et concentration à l'équilibre 

Il ne faut pas confondre ta concentration analytique (ou concentration 
initiale) C AH d r uo soluté AB : en mol-L" 1 et la concentration à l'équilibre 
[AB] a (AB] 

Si on considère l'équilibre simple AB ^ A + E : lorsque une molécule de 
A apparaît, une molécule de B apparaît simultanément (une molécule de 
AB disparaît). 

Cniül L »i ™ [ABl^ + [AB]j^ im ; [AB]jj t pj iy ■ [A] eq ™ ÏBJ> q 

Mit Cmd.L-’ = [AB1 * + IA] * OLJ C ™i .L‘* = ^ + [ b ]e 

Exemple : 

Mad : si C - 1 M ; NaCi - Na* + Cl" ; 

[NaCdeq - 0 -* [Nà + I = [Cl ] = 1 M 

Â l'équilibre, Il n'y a en solution qu'une mole dion s Na 1 " par litre et une 
mole d'ions Cl" par litre. La concentration en forme NaCÏ devient quasi 
nulle. 

Attention : lorsque les stoechiamétries des réactions sont moins simples ■ 

♦dans le cas d'équilibres successifs ; par exemple i 
Hyü + H^O * HP" + H s (r 
Ho" 4 H 2 0 s* a 2 ~ 4 H^0 + 
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* H 3 D + naît simultanément à Ho , et o 2 ne devra pas être pris en consi- 
dération dans on bilan de masse. : c , concentration analytique de 
HjO = [HjOJeq + [H o"] Bq + [o 3 "] eq 

■ dans le cas d'une molécule engageant un nombre différent d'atomes ; 
par exemple ; X 2 V ~ 2 X + V 
C | L -i concentration analytique de X 2 V 

À chaque fois qu'une mole de X 2 Y se dissocie, il apparaît 2 males de X et 
1 mole de Y : 

- la concentration en Y à l'équilibre est égale à la concentration en X 2 Y 
disparu. Soit JY) = [X 3 Y] di5[Mru 

- la concentration en X à l'équilibre est donc deux fois plus importante 

que la concentration en X 2 Ï disparu. Soit [X] =2 ou bien 


[^2^1 dispa<u 


m 


le bilan de masse peut s'écrire indifféremment : 


soit C 


TTloM" 1 


- [Xjïla, + [X]Yl d ,„„ u ; soir = [XjY],, + [VJ ; soit 


C=|X 2 ï] e ,+ !3 

Remarque : on retrouve bien que 2 X naissent simultanément à 1 Y; 
[X] = 2 [Y], 

* Exemple dans un milieu complexant ; si C est la concentration molaire 
analytique en NH 3 d'une solution aqueuse d'ions Ag + . Comme NH 3 peut 
exister en solution sous les formes NHj, AgNH 3 , Ag(NHj)| : 

C - jNHj| eq + [NHJJhj + [Ag {NHj) + ] eq + 2 [Ag(INH 3 )+] flq 


VIL Quelques conseils pour la résolution 
des exercices 

Pour résoudre un exercice, il est nécessaire de parfaitement le situer. Un 

énoncé donne des éléments à partit duquel on mène Ea réflexion. 

Pour résoudre un problème il est absolument nécessaire dé 1 

* ne pas confondre quantité et concentration, car en chimie analytique : 

- la quantité est le nombre de molécule-g (dans une prise d'essai, dans 
un certain volume,..}, 

- la concentration est le rapport entre une quantité et le volume dans 
lequel se trouve cette quantité ; 

* se souvenir qu'en solution aqueuse {H z O^J[OH~j = K e = 10T r4 ; 

* savoir colorier les molarités lors des mélanges ou des dilutions de solution : 

- la molarité d'une solution obtenue en mélangeant mL d r une solu- 
tion dé concentration analytique molaire C 1 en composé X avec un 
volume mL d'eau distillée est égale à ; 

CI-——!— . Le terme est souvent appelé facteur de dilution, 

4 V| 4 

- la molarité d'une solution obtenue en mélangeant V, mL d'une solu- 
tion de concentration analytique molaire Ci en composé X avec un 
volume V^iriL de concentration analytique molaire Cj en composé X 

est égale à : ^ + ^ 

V, + v £ 
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* savoir rendre compte de tous les équilibres mis en jeu en écrivant les 
constantes , en précisant si I activité a, de l'entité chimique i est assimilée 
à la concentration Q de çette entité. 

Soit par exemple les équilibres suivants : 

Kl K| k 5 

A+B^C + D; t + Z=±tZ; A + X ^ fût... 

- SJ ’*yi = 1 j 3 j = c jr les constantes d'équilibre s'écriront : 

[ C W D Uq . [«le, . [AX]«, 

1 IALPL, ' 2 [C]„,p]«, ' 5 (AWXIc, 

- Si ^ < 1, aj = 7j q, les constantes d'équilibre s'écriront : 

„ ïJCWjPIw . „ Tcl^lw . „ TyulAXLj 

‘ T*[A] e , rB [Bl r , ' 3 ïJC^yjP),, ’ 1 

- savoir utiliser tes équations de conservation de la masse : 

A -* C - a 

1 

AX 

- si on mélange A avec R r X et I : 

CjüüüI = [A) É q + [C]^ + [CZ] eq + [AX| eq pour une concentration analyti- 
que donnée de A avec des réactifs X et Z r 

- si on mélange A et C avec B r X et Z : 

C w (A + C) = [A]*, + [q*, + H4, + [AX]^ 

- se souvenir que, dans te cas des solutions ioniques , l'électroneutfatitê 
est impérative, donc lia somme des charges dues au* ions positifs est 
obligatoirement égale à la somme des charges dues aux ions négatifs : 
L+ = z- 

Cecî permet d J éteblir une relation entre les concentrations des différents 
ions présents dans la solution. Par exemple, pour une solution aqueuse 
contenant des ions Na* Ca 2+ r H 2 PO“", HPQ|~ PO^ et ne contenant 
que ces ions, on devra impérativement avoir : 

[H 3 0 + ] + [Na + ] + 2 [Ca î4 ] - lQI-r] + 1H 2 PCV] + 2 [HPOj'] + 3 [PO|"J 
Attention : on ne peut appliquer la relation qui découle de l'électroneu^ 
tralité que si on connaît parfaitement la composition de la solution. 

* Savoir faire des approximations justifiées : la logique permettra de dire 
que certaines formes seront négligeables par rapport à d'autres; en 
aucun cas, nu Iles. Une grandeur est toujours négligeable devant une 
autre grandeur. Elle ne peut jamais être considérée comme négligeable 
isolément On peut négliger certaines formes dans le bilan de masse et 
dans l'électroneutralité. Ne jamais écrire que ces concentrations négli- 
geables sont égales à 0 ; dans les constantes d'équilibre, aucune con- 
centration ne peut être nulle. 

Attention dis énoncés peuvent se ressembler mais les problèmes réels 
posés peuvent être différents. 

Exempte : 

a Soit un mélange de A et B, Sachant que A + B -* AB ï peut être le 
début d'énoncê de trots problèmes différents : 

- mélange équimoléeulaire ; 

- excès de A par rapport à E ; 

- excès de B par rapport à A 
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ENTRAÎNEMENT 


Série 1 


1. Objectif : savoir calculer une farce ionique. 

Calculer la lorre ionique I d'une solution de N^SQ,, 
sachant que le coefficient d'activité des ions sodium de 
cette scfcrfioo esi égal a o r e9 ei que la toree ionique est 
intérieure à 0,02. 

1. Objectif î savoir calculer une teneur en pprn. 

Quelle est te teneur en ppm de sodium d'une solution 
t£T 5 M en NfljPQ 4 7 

Qn donne Na = 2 J g - male - -. Masse volumique de la 
solution 0,95 g- rnL -1 , 

î- Objectif ; savoir calculer une molarité 
lors du mélange de solulions. 

Quelle est la molarité en ons indium d'une solution 
cblenue en mélangeant lf) mL dune solution 0, 1 U en 
NaCI et 20 ml» d'une solution 0,0b M en Na 2 SO q 1 

4* Objectif j savoir calculer les volumes 

à mélanger pour obtenir une molarité donnée. 

En mélangeant V| mL d'une soluton 0,1 M en NaCl et 
V- mL d'une salulian 0,2 M en KG çn obtient 1[>Ü ml 
d'une solution O. I B M en ions chlorures. Quelles sam les 
valeurs de Y| et ? 

S, Objectif : ne pas confondre quantité 
et COncentratiun. 

Quelle masse de sulfate cuivrique penta hydraté faut-il 
dissoudre dans 100 mî. d'eau dhlillfre pour obtenir -uni: 
solution dont la concenlmlmn en ians ouwnqucs soit de 
S,Og-L-'2 

Qn donne i Gu = 6Æ..55 g ■ mole" 1 ; S = 32 g -mole -1 ; 
Q= l&g-mgle - ' ; H = 1 g-mgle -L 


Série 2 


1 1, On veut préparer 100 mL d’une solution 
aqueuse 1 ,5D ■ lo -î JH de chlorure de 
magnésium MgClj, Sachent que le chloruré de 
magnésium est totaleaient dissocié en solution 
aqueuse, et que sa masse molaire est de 
05.31 B g-mol -1 , 

s) Quelle rusasse de MgÇlj dod-t-on peser 7 Comment 
procède-t-on 7 



6, Objectif : savoir calculer une molalrté. 

Quelle est le mçialhé en ions sodium d'une «Julian 
obtenue en dissotvam 0.5&5 g de NaO dans i cx> mL d'une 
solution de masse volumique égao a 0..96 gniL -1 ? 

Ün derme : Na = 23 g, mole -1 ; G = 35,5 g mole 1 

7, Objectif : savoir calculer un nom bre 
d'équivalént acide h «se. 

une solution de masse volumique l,S3 g - mL" ! a une 
teneur en acide sulfurique de 52 ^ (m/m). Quel est le 
nombre cf équivalent acide contenus dans 7 m'_ de cette 
sdutian 7 

Ûn donne : S = 32 g mole - ' ; 0 “■ 16 g mole -1 ; 

H - l g 'mole -1 . 

S. Objectif ; savoir effectuer des calculs 
de dilution. 

Dans une Unie de 25Û mL on inlradu'1 V mL d'une 
solution 0,5 M en faaCI. Après avoir complété la fiole avec 
de l'eau distillée, on obtient une solution O, i M en wad. 
Quelle est te valeur de V 7 

?. Objectif 1 wvpar çffçdliçr dïï CAhlill 
de dilution. 

Une solution 5, est obtenue par dissdulom. sans variaUon 
de volume, de Q.3 g d'urée dans 1QÛ mL d'eau distillée. 
Quelle est a malar.lé en urée d'une solution obtenue en 
mélangeant 20 mL de S, et SD mL d'eau distillée 7 
On donne : masse mûteiré de l'urée : 60 g moté 1 

10, Objectif : savoir calculer un coefficient 
d'activité. 

Calculer le codsïcicnt d'activité des uns sultete d'une 
sciitioïi 0.Û I ,y en NtejSOq. 


b) QyéUe est la concenuatiûn de te solution en 7 
C} Quelle est te concentra Iran de Ite solution en Cl ? 
dj Quelle est te concentration de la salutian à l'équilibre 
en larme IVigü 2 1 

11, Dans un litre d'eau, oq dissout 0,20 mole de 
NaCl et 0..1& mole de KCl Nu Cl et KCl sont des 
électrolytes farts. 

a) Quelles sont les espèces on salutinn 7 
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b) Quelles soi H !eui j Lufn.erilnsLiui’o respw.Uvc^ 7 

t3. On veut préparer 500 ml d'une solution 0,05 -VI 
en ions chlorures Cl", 

a) Qn dispose uniquement d'une solution de chlorure 
de sodium 0,10 M et d'une solution d'acide 
chlorhydrique 0,02 M. 

b) U solution de chlorure de sodium esl D,1Û M f la 
solution d'acide chkarhydnque es” aussi DJ0 M. 

Que péub on pnHOûSér ? 

1 4. Quelle est la limite de concentration pour 
laquelle on peut admettre que y * 1 dans le cas 
d'u n ion monovalent provenant d'un sel de type 
T/] (AB) ? Qn considérera t petit devant lOû. 

ISl Soit l'équilibre suivant: 

A + B AB y= î 

_ [AB) 

K dissociation - J0 + (K « - — - 10*1 

WW 

a) On mélange 1ÜG mL d'une solution contenant 

4 mmoles de A dans 200 mL avec 1QQ- mL d'une 
setufon 2' lû -3 M de 6. Queffe est la situation 
d'équilibre 2 

b) On ajoute à nouveau au mélange précédent 50 mL 
de solution 2- 1Û" J M de 6, Quelle est lia situation 
d'équilibre ? 

c) On dissout 2 mmoL de AC dans 2CO mL d'eau. 
Quefle est la situation d'équilibre 7 

lt. Un composé AC se dissocie en solution aqueuse 
en A* 4 C". Son coefficient d'ionisation est de 
9,0 % pour une Solution TQ _1 M. 

a) Quel est son coefficient d'ionisation pour une solution 
10’ 3 M ? 

b) Quel est coefficient tfionisation pour une solutiün 

ltr 1 M7 

C) Quel eid oneHidemt jnnisatinn pour une solution 
10 -6 M 7 Qu'en pensez^vOUS 7 

17. Qn dissout. 9,0 g de AH {électrolyte faible) dans 
25Ü mL d'eau distillée ; 

g mol' 1 ) AB ^ A 3 * 4 B 1 K* 5 IG 4 

a) Quelle est la etmeentratino analytique en AB ? 
t>') Quelles sont les espèces présentes à l'équilibre de 
dissolution et leurs concentrations respectives ? 


ta. Un dissout % | de All^ {électrolyte faible) dam 
250 n»L d'eau distillée : 

{W H = 90 f mol" 1 ) AB^ * A 1 * + ÏB K = 5- IG” 4 

a) Quelles sont les espèces présentes A l'équiLbie de 
dissolution 7 

b) Établir l'équation au cube dont la résolution permet 
de calculer les concentrations respectives de chacune 
des espèces. 

19. Un composé AB est mis ert solution. On mesure 
la cunt en! ration eti A dans la solution & 
S'équilibre [A j “ 2-1 0’ 1 M. Sachant que 

AB ^ A + § (constante de dissociation = ltr 3 ) 

a) Quelle est la cûncerdralion é Téquilibie en formé AB ? 

b) Quelle est la concentration analytique de la solution 
en forme AB ? 

c) Faire la vérification. 

20. On mélan ge 4P mL de solution A 2.5 ■ 1Û _î iM 
avec 20 ml de solution R 5 - )C -1 H, 

Sachant que AB UA+B (CflhStiihtr dé 
dissociation = 5- ip _î ), quelle est la 
composition de la solution à l'équilibre 7 

21. Déterminer la force ionique d'une solution 

lp ~ 3 M de NahlOj. Préciser y NQj et y Na 4 . 

21. Qn dissout un soluté AB dans de l'eau distillée 
à raison de 4 mmol. dans 1S9 mL 
Sachant que AB ^ A 4- B (constante de 
dissodalion » l û' 1 ) : 

a) Quelles sont les espèces en solution et leur 
concentration respective ? 

b) Au* 250 mL, on ajoute 1 mL d'une solubcm moLinie 
de AX (électrolyte fort dont X" est sans action sur 
feau). Quelle est la nouvelle situation d'équilibre ? 
Néglige; la variation de volume. 

IL On <tissouit un soluté AB. dans une solution de 
HaB (électrolyte fort) 2- HT 5 H. 

Sachant que AB =? A + B {constante de 
dissociation* 10 *), on mesure la 
(ontenlrélion à l'équilibre {B - ) ■ 2.8- 1 0 1 H : 

à) Quelle esc la concentration a l'équrfibrc en AB 7 

b) Quelle est la concentration analytique en AB 7 

l) Sachant que MM de AS = 120 g ■ moi -1 et que l'on 
avait utilisé 100 mLde solution NaB, quelle quantité x 
(en rrg) de AB avait-on (fcsoul 7 
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La réaction 
acide-base 



I. Généralités 

IL p H des solutions aqueuses 
des différents protolytes 

III. Neutralisation 

IV. Solutions tampons 

V. Poly acides 

VI. Amtnoacides 

VIL Quelques applications de la réactions acides 
acide-base dans le domaine pharmaceutique 


Objectifs, 

* Savoir établir une constante d'acidité et de bastcité pour un couplé acide-base, 

■ Comprendre les importances couplées et de et de C (concentration analytique) 
sur la dissociation des protolytes faibfes. 

* Savoir prévoir les espèces existantes en solution en fonction du pH imposé à la 
solution. 

■ Savoir prévoir la réaction acido-basique entre un acide et une base appartenant à 
deux couples, différents (dont on connaît les pKJ. 

* Savoir déterminer les concentration* en protons d'une solution aqueuse pour tout 
soluté ou mélanges de solutés. Comprendre les hypothèses impliquées pour la 
simplification du calcul du pM. 

* Savoir définir : solution tampon - capacité tampon. Savoir préparer une solution- 
tampon donnée. 

* Comprendre le recul d'équilibre et prévoir l'importance du recul fin fonction des 
constantes mises en jeu. 

* Comprendre que l'assimilation des concentrations à l'équilibre aux concentrations 
analytiques n'est possible que si les deux constantes tt fl et K b sont suffisamment faibles. 

■ Comprendre que la réaction de neutralisation en solution aqueuse est une réaction 
quasi immédiate et totale, chaque espèce ainsi formée exprimant son propre 
caractère acido-basique, 

■ Connaître l'allure et les caractéristiques des courbes de neutralisation. Bien 
comprendre ce qui différencie la neutralisation acide fort-base forte de celle acide 
faible-base forte, 

* ConnaEtre l'allure et les caractéristiques des courbes de neutralisation des 
pûtydtidK. Bien différencier lç& pûfyaCÎdes dont les pK a sont proches des polyamides 
dont les apK^ ■ 4. 

* Comprendre que lors de la neutralisation progressive d'un mélange d'arides dont 
les pK 3 sont proches, les neutralisations sont simultanées, le plus grand pourcentage 
d'acide neutralisé correspond à L'acide le plus fort. 
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Chimie analytique 


■ Comprendre que les acidités sont titrées l'une après l'autre lors de l'addition 
progressive d'une base lorte à une solution de polyaride si les pl^ sont très 
différents (ipK a ■ 4),. 

* Comprendre que les acidités sont titrées simultanément lors de l'addition 
progressive d'une base forte à une solution de polyacide si les pKj sont voisins 
(l'acidité la plus forte étant toujours plus neutralisée que la moins forte), 


I, Généralités 

La notion d'aride et de base que nous développerons ici est celle de 
Bronstedt (1925) qui, après Arnhenius (prix Nobel 1903) pour les solu- 
tiens aqueuses, étendit la notion aux différents solvants impliquant les 

râles respectifs du soluté et du solvant 

A. Définitions 

Selon la théorie de Bronstedt : 

* un acide est un corn posé susceptible de libérer un proton ; 

* une base est un composé susceptible de fixer un proton. 

Donc ; 

■ le composé HA est un acide HA ~*H + + A“; 

* Le composé B est une base B + H + -» BH + . 

Or dans la mesure où ces réactions sont réversibles : 

« A - + -* HA : A" est susceptible de fixer un proton ; c'est donc une 

base. Cette base est appelée la base conjuguée de HA. On parlera du 
couple acide-base HA/A" ; 

■ BH + — B + H + ; BH + est susceptible de céder un proton ; riest donc un 
aride. Cet acide est appelé acide conjugué de E. On parlera du couple 
acide-base BN + /6, 

Comme les protons H H ne sont jamais libres en solution : 

* un acide ne peut révéler son caractère acide que dans la mesure où il 
est mis en présence d'un composé capable de capter son proton, c'est- 
à-dire d’un composé à caractère basique. Ce rôle peut être tenu par le 
solvant et dans ce cas le composé engendre une solution aride puisque 
la concentration en forme protenée du solvant est supérieure à celle de 
la neutralité résultant de la dissociation du solvant; 

* une base ne peut révéler son caractère basique que dans la mesure où 
elle se trouve en présence d'un composé susceptible de lui céder un 
proton, c'est-à-dire d'un composé à caractère acide. Ce dernier pouvant 
être le solvant. La solution devient alors basique. 

On voit ainsi le rôle fondamental du solvant dans les études d'acîdo- 
basiefté en solution. H + dans l'eau décrira impérativement HjCT, 

Les solvants sont classés en terme d'acido-basicité basée sur les notions 
de solvant protophile et de solvant protogène (un solvant protophi le est 
un solvant qui fixe des protons. Il répond à la définition de Bronstedt 
d'une base. Un solvant protogène est un solvant qui cède des protons ; Il 
répond à la définition de Bronstedt, d'un acide). 

L'eau est le type même des solvants à la fois protophiles et protogènes. 
Ces solvants possèdent à la fois un caractère aride et un caractère 
basique : ils sont amphotéres ; ce sont des solvants amphiprotoniques. 
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Ainsi, lorsque fon met en solution un composé dans un solvant amphi- 
protonique comme l J eau : 

* ce composé se comportera comme un acide s'il donne lieu â la réac- 
tion. 

Ho + H 2 0 ^ H 3 Û + + a~ 

où q~ est la base conjuguée de Hcr et H a O* est l'acide conjugué de H 2 0. 

Ll y a transfert de protons entre les deux couples : Ho/o" et 

H 3 0 + /H 2 Û ; 

Ho ne se comporte comme un acide que parce que H 2 0 est capable de 
fixer son proton, 

* De même, un soluté X mis en solution dans H 2 0 se comporte comme 
une base si ; 

X + H 2 0 ^ XH + + OH" 

XH + est l'acide conjugué de X; OH" est la base conjuguée de H 2 0, 

[[ y s transfert de protons entre tes deux couples : x/XH + et h 3 o/oh _ , 

X ne se comporte tomme une base que parce que H 2 0 est capable de 
céder un proton. 

Un amphûtère appartient à deux couples acide-base. 

L'eau est amphotêre : 

2 H 2 Ü ss H 3 0 + + OH" 

fce 

H ? 0 appartient aux deux couples différents : H J O 4 /H 1 0 et H 2 0/OH" 

Les différents acides, comme les différentes bases vont se comporter 
différemment en solution. Pour expliquer ou prévoir leur comportement, 
IL est nécessaire de faire appel à la notion de forces relatives des acides et 
des hases, 

B. Forces relatives des acides et des bases 

La fonce des différents acides peut être mesurée en comparant leur capa- 
cité à donner un proton h la même base. De même, 9a force des diffé- 
rentes bases pourra être mesurée en comparant leur capacité â fixer les 
protons provenant du même acide. 

Ainsi, dans l'eau, on pourra mesurer la force de différents acides et de 
différentes bases. 

► eau = base 

On pourra classer les différents acides Ho en fonction de leur aptitude à 
céder leur !H + à l'eau, autrement dit de leur aptitude à former H 3 Q + , et ce, 
selon la constante de l'équi libre, 

Hd + HjO ;± H,0 + + a' Constante = 


► K a est la constante d'acidité : plus K a est grand, plus l'équilibre est 
déplacé vers la droite ; plus Ho tend à libérer son proton, plus l'acide 
est fort 

Si > K s2 Hüi est plus fort que Hcrj, 

► eau = acide 

On pourra classer les différentes bases en fonction de Eeur aptitude à fixer 
H* provenant de l'eau, ce qui reviendra à libérer des ions Q-IT, 


■ H 2 Q est ie sobant, 
sa concenfirtm'ofî est fiùce 
Elle n intentent pas & on 

écrit t 

[HplKl 

SCdi 

[Hn] 
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» NjO es; te solvant $ 
«=■5/ d concentraîwi (m 
et n VnfeA'ipnf pop On 
écrit ; 

[bH + ][OI I ] 

K i — 
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On utilisera le terme de protolytes qui englobe aussi bien acides et bases. 
Les protolytes se définissent donc comme des composés capables de 

fixer ou de céder un proton. 

Un prptolyte est d'autant plus fort que S'équilibre est déplacé vers la 
droite. 

T. Protolytes forts 

On parle d'acide fort en solution aqueuse lorsque la réaction HA + H^O 
est totale (électrolyte fort). La réaction chimique doit alors s'écrire 
impérativement ; 

HA -I- Hjû -* HjD* + A" 

-* simple flèche. Ce ci implique que la réaction A” + H 3 0 + n'a pas lieu. 
Attention : seules les formes H 3 CT et A" existent en solution aqueuse à 
féquilib re. 

La forme HA n'existe plus à l'équilibre ; A" est la base conjuguée de HA 
acide fort ; c'est une base de force nulle. 


> Tous les acides donnant une réaction totale dans l'eau n'y sont pas 
différend a blés. Ce qui ne veut pas dire qu'ils n'ûnt pas des différences 
intrinsèques d'acidité. Pour mettre en évidence ces différences, il 
faudrait que ces acides soient mis en présence d'une autre base (plus 
faible que l'eau). 


On parle de base forte en solution aqueuse lorsque Sa réaction B + H 2 0 
est totale (électrolyte lort). La réaction chimique doit alors s'écrire 
impérativement : 

B + H 3 0 BH + -H OH' 

Ce qui implique que la réaction BH r + OH" n'a pas lieu, 

BH + est l'acide conjugué de B base forte ; c'est un acide de force nulle. 

Exemples bien connus ; 

HCl + HjO -* H 3 0 + + CI - CI" est une base de force nulle 

NaÛH + H 2 0 - hla + , H 2 ü + OH" Na + , H 2 0 est un acide de force nulle 

Cl" et t\la + sont appeEés des ions spectateurs, indifférents. 

2. Prûtolytes faibles 

Un couple acide-base est défini soit par K a soit par tt b . Exemple : toupie 
Ha/a~. 

Écrirons : l'acidité de l'acide du couple ; Hn + H 2 0 ^ H 3 0 + + a~ 
Attention t ~ les trois formes existent en solution à l'équilibre. 

K [H a a-][g-] 

3 |Ho) 



b 4- H 2 G ^ bH* 4- OH 

CnnilahtÉ 


► K b est la constante de basicité ; plus est grand, plus l'équilibre est 
déplacé vers la droite ; plus b tend à capter le proton de l'eau, plus la 
base est forte. Si K^, > K b3 ; b, est plus forte que b 2 - 


Constante = 


IbHMfOH 1 

Ib][H 2 OÎ 


V -tfiuniw* u C*. JrfùKjüjd l"i 
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Écrivons la basicité de fa base du couple : a + ICO ^ Ho + OH 


lHo][OH-J 

Pi K " = 

Kl 

Multiplions Ka par Kb ; 


K Y [HjO'][o l[Ho][OHi 
KaKb ' [Ho] (o j 


[H,0*][OK-] = K e 


Puisque K e est Eixe : plus K d est grand, plus K-, : est pet X. 

Plus K* est grand ; plus l'équilibre est déplacé vers la droite, plus aH est 
fort ; de ce fait, moins l'équilibre sera déplacé vers la gauche et plus la 
base conjuguée a~ sera faible. Plus K a est grand, pEus est petit. K a 

comme K tl définissent le couple. 

On peut n'utiliser que l'échelle de pour situer les protolytes. Autrement 
dit, si on veut écrire la basidtè do o", on peut écrire : 

er + H 2 0 ^ OH" + crH 

<3"4 H s O + - Ho + H,0 

Mais attention, les constantes à considérer sont : dans le premier cas, le 
K b ; dans le deuxième cas le K, v voire plus exactement i/K fl . 


C. Notion de pH 

La concentration en H s O + dans une solution est mesurable éxpérimenta- 
[ement par le pH (p ; potentiel, H : hydrogène [Soërensen, 1909]). 

Cette grandeur est par définition : pH = - log = - log [H s Q‘] 

Les valeurs expérimentales sont en effet influencées par 9a force ionique 
dé la solution. Si on pose y H j0 , = 1 ; pH ~ - iog 

Avantages ; l'échelle logarithmique de l'échelle pH permet de couvrir un 
vaste domaine de concentration. 

Les concentrations habituellement rencontrées en solution aqueuse vont de ; 
IH3QI = IM (pH = 0,00) à KT 11 M ; donc [0H“] ^ 1 M (pH = 14,00) 

si [H 3 0 4 I > I M, pH < 0,00 ; pour [H 3 0*-] — 2 M, pH = - 030 
si [OH1 > 1 M, c'est-à-dire [HjO^I < 10" 14 M, pH > 14,00 

Inconvénients : à l’inverse, l'échelle logarithmique rend peu compte de 
petites variations qui peuvent toutefois parfois être intéressantes à 
connaître. Ainsi une erreur sur le pH de 0,05 unité revient à multiplier ou 
diviser [H^GT par 1,122, soif 12,2% d'erreur sur la concentration en 
protons. Aussi il est recommandé d'exprimer Je pH avec 2 unités après la 
virgule par exemple pH = 7,00, 

Enfin, en solution aqueuse, de même que Ton rend compte des concen- 
trations en protons à l'aide d'une échelle de pH allant habituellement 
dans l'eau de 0 à 14, on rend compte de l'acidité et de la basicité des 
protolytes dans l'eau à l'aidé d'une échelle de pK a . 

— ► 

acides les plus forts acides les plus faibles 

pK a les plus petits pit B les plus g r&nds 

pH = - log [H 3 Q + j ; pQH - - log fOM"] ; pH 4 pQH - pK* - 14,00 à 25 X ; 
pK n = - log K a ; pK b = - bg K b ; pK a + pK b = pK* - 14,00 à 25 *t. 

Ces relations sont valables pour un couple donné. 
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Chimie analytique 


Attention : bien définir le couple acide-base dont on parle. Un terme peut 
appartenir à deux couples différents (ex. : amphotèrCS), 


► Revenons à la constante d'acidité 

K d = : exprimons cette égalité à l J aide de l'échelle logarith- 

inique, Il vient ; 

kig K fl = laglHj 0+] + log , soit - bg [H 3 {T } = - bg K s + bg }£-j 

[Kaj 

Soit pH=pK a 4|qg{^-J 
[HO] 

Cette relation n'est rien d'autre que récriture de Ka en coordonnées 
logarithmiques. 


11. pH des solutions aqueuses 
des différents protolytes 


A. Protolytes acides 

1. (Vlonoaddle fort 


HA 4 H 2 0 HjO + 4 A’ 

Soit C sa concentrai ion analytique en mol - L _1 ; HA est totalement dissocié 
|A“] = C. 

Dans l'eau H 3 0 + + OH - ^ 2 HjO 

Dans la solution existent donc les ions A~ r OH ". 

[H,0 + ] = [A"I 4 [0H1 


, 14 


[0H1 = 


[H 3 0 + ] « C +■ 


10 


-H 


(HjO r ) 

[H 3 0 4 J 2 - C [H jO + J - 1 0" 1 4 - Û {H 3 0 + 3 = 


(H,en 

C 4 y’c 2 4 4 ■ lû" 14 


Remarque - Si Ton néglige la dissociai ion de H 2 Oj l'équation [H^O 4- ] ~ 
[A - ] + [OH ] devient [Hjü*] = [A~] ; 

[H 3 O^I = [AI ±= C =* pH = ^ tog G 

Donc, selon le raisonnement mené : 

* |H qO"^] é* [A - ] (raisonnemenl approximatif le plus souvent suffisant) , 


* ou bien [H 3 CTJ =? 


C4VC 2 +4 JO -14 

2 


(raisonnement rigoureux). 


Interrogeons-nous sur les conditions de validité de fa relation simplifiée 
[HjO + | = C ' pour que [HjO^] = C. il faut que 4 lCr M soit négligeable 
devant C 1 , c'est-à-dire, en considérant 1 petit devant 100, que 4-10" 12 C 2 j 
soit O 1 r io” fi M. 
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* Le raisonne ment approximatif est Jonc lr* plus souvent sunisant, ma K 

attention à l'utilisation d'approximation irréfléchie qui conduit à 
des erreur* impardonnables comme celle d'affirmer que le pH d r une 
solution de HCl iü" a M est égal à 0,0. Ceci est bien sûr tout è lait impos- 
sible. Le pH ne peut en aucun cas être basique pour un acide \ 

Remarque - Pour un diacide fort : 

K 2 A + 2H 2 0-2 HjO + + A 2- 
C mol ■ r 1 ; [H 3 Û + ] = 2 [A 2- ] + |ÔH"J 
[A 2- ] = C ; si [OH] est négligea b le, 

[H 3 0 + ] = 2 C <pH = - log 2 < C, si 2 C 3= 2’ 10" 6 M), 


2 . fWIcnoacide faible Ho 
a, Monoacide faible Ha seul en solution 


Hd+HjÛ ^ MjO + + a~ K a = E H '° J 
2 5 3 [Hcr] 

Espèces en solution : Hcr, a” H 3 Q 4 , DH" 

Soit C la concentration analytique (mol -L -1 ) en Ha : C - [HoJ + [□] ; 
[H 3 0 + ] = [a - ] + [0H“] ; avec dans l'eau [H 3 0 + ] [OH - ] = 1^. 


fel - [h 3 o 4 ] 


. 

[HjO 4 ] ‘ 


[Ha] - C - [HxO + ] + 

[h 3 o + i 


[HjO + : 


Ka = 


[H 3 Q + ]- K * 

3 [H s O*] 


K, 


C-[bLO + ] + "• 

[HbO*] 

[HjO*] 3 + K a [HjO + l a - (K, +CR*) [HjQl - 


CD 


► l ra approximation 

Les protons en solution [H 3 0 + ] proviennent uniquement de l'action de Ho 
sur l'eau. On néglige donc la dissociation ionique de l'eau 

[H 3 0 + ] - [o ] ; [Ho] — C - [a~] — C - [H 3 CT] 

K, = [H 3 0*I j + K, [H,0‘] - CK, - 0 (2) 

c-ih 3 o ] 

lu -K a + jK a i + 4CK a 
[H 3 0 + J- — *-L-ï - 

On peut remarquer que (2) = (1) à condition que K^lt a soit négligeable 
par rapport aux termes en [H 3 0 + ] et que K<, (* 10 _1 ^> soit très petit devant 
CK,- 


► 2 e approximation 


Si t'acide est peu dissocié (K a faible r Concentration suffisante), [ a ] 
devient a lors négligeable devant [Ho] et l'on peut écrire que : 

C = [Ho] 


k. -!*?* 
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(3) 
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Chimie analytique 


[HjCH = v 'CK a opH= Vï pK a - y 2 log C 

► En résumé 

* raisonnement rigoureux : 

[Hj0 + ] 3 + K, [Hj0 + ] 2 -CKç+ CK,) ÏH,0 + j - KJC, = 0 (1 ) 

* l rc approximation : dissociation de l'eau négligeable 

[HjO+f ♦K a [H 3 0+]-CK,=C c« 

* [^approximation : dissociation de l'eau et de l'acide négligeable 

[HjO + ] 2 - CK, - 0 (J) 

(2) est identique à (3) si Ka [H 3 0*] est négligeable devant [H 3 0 + ] 2 et 
devant CK^ 

Pour négliger la dissociation de l'aride, il faut que : 

K a [H 3 0 + ] ^ [HjO 4 ] 1 , t' est'à-dire K a <£ [H 3 Û + ] 

et K a [H,0 + ] < CK d , c'est-à-dire [H,0 + ] ^ C 

=? K„ W~ 2 [H 3 0 + ] et [H s O + I =5 I0 -a C } K^IO^C 


Remorqué : peut être avez-vous appris à raisonner autour du coefficient 
de dissociation ? 

C,, : concentration analytique en Hlo ; a : coefficient de dissociation 
[«*]„, = C 0 - « C 0 ; [HjO + l = [<n -ftCo; 


Ka=- 


« 


2ç1 


Ü = 


U 


= — C 0 î K(l-0t}=a JÎ Q J 


Si a 


Cp(l-a) l-o. 
est petit devant 1 (a < 10"^); a =* VK/Cq, conclusion identique 


analogue à la précédente : (K*/C ^ 10 *). 


Dans le pourcentage d'ionisation d'un monoaride faible, les deux 
termes K n et C sont importants et ont un rôle conjugué : 

+ un acide est d'autant plus dissocié que K A est plus grand (acide d'autant 
plus fort) ; 

* le même aride est d'autant plus dissocié que sa concentration est 
plus faible. 

À la limite,, à dilution infinie, il est totalement dissocié et se comporte 
comme un protolyte fort, (rf généralités loi de dilution d'Oswald). 

On vient de voir comment Ho agit sur l'eau et manifeste son caractère 
acide, créant le pH de la solution, lorsqu'il est seul en solution aqueuse. 
Voyons maintenant comment le pH de la solution agit sur l'équilibre 
Ho/fl". 


b. Distribution des fermes Ha et □ lorsque te pH est imposé 

Si on agit sur te pH de la solution, ( équilibre Ho/<T se trouve modifié et 

tout p H imposé impose la proportion des deux formes a et Ha, il ne 

s'agit plus ici d'un problème de protolyte seul en solution ; on ne connaît 
pas obligatoirement la composition exacte de la solution. Toutefois 
obligatoirement ; 

K, _ [«r; 

[h 3 ü 1 ] " [Ho] 

Icrl 

Donc, Si [Hj,0 + ] est imposé par un réactif le rapport, - — \ se trouve fixé. 

[Ho] 
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Exemple : 

soit Ht? de pKa^.j. = 4,50, mis en solution dans un tampon de pH 
{pH maîtrisé). Quel est le pourcentage d'ionisation de Ho ? 


1 0“ 4 ' 5 = 


io ! [<rj 

[Hcr] 


[Ho] =^0 r 3i6 [o“] ; 


. [tr] _ m+ ù.s . M 

' m ' [Hcr] 

[Hcr] + [cr“] = 1,316 [a~] 


= M6; 


5,00 


-l a - l — =0,76 

1,316 [d ] 

Le pourcentage d'ionrsation est de 76 quelle que soit la concentra- 
tion analytique, puisque le pH est maîtrisé par le réactif. 

Problème : distribution des espèces en fonction du pH? 

* l ei exemple: dans quel domaine de pH b concentration fer"] est-elle 
négligeable devant celle de [Bo] ? 

[a ] < 1 er 1 [Ho] =? j^4 ■= io _1 =5 — ^ — < 10- 3 
J |Hol [Hjp - ] 

[HjO 1 ] > W~' 2 Ka =s pH < pK d - 2 milieu suffisamment adde 


* 2 e exemple : dans quel domaine de pH [Ha] est-il négligeable devant [a ] 1 
[Ho] < 10 _î [3"] =* pH >pK a + 2 milieu suffisamment alcalin 


3. Mélanges d'acides 

a. Mélange d'acides farts 

Considérerons une solution contenant l'acide fort HA, el l'acide fort HA 3 . 
Soient C, et C 2 leurs concentrations analytiques respectives exprimées en 
molarité : 

HA, + H 2 Q — - H^Q + + Af ; HA 2 + H 2 0 -* H^O* + AJ 

Hypothèse : les HjO’ de la solution ne proviennent que de l'action des 
acides sur l’eau : 

[HjOI = [AH + [Ajl (f-H = - log <C n + C,)) 

Remorque : si on prend en considération [H 3 0 4 ] provenant de l'eau 

IHjO + ] = [AI + [A£] + [OH'] = C, + C 2 + JSl - 

1H 3 d j 

On montre, comme précédemment, puisqu'il s r agit d'acides forts, que la 
limite de concentrât ion, pour pouvoir négliger la dissociation de l'eau est 
C-C, + C î >ï-Hr*M- 

b. Mélange d aride fort et d'acide faible 

Considérerons une solution contenant l'acide fort HA et l'acide faible Ho 
Soient c F et q leurs concentrations analytiques respectives exprimées en 
molarité : 

HA C F moM' 1 HA+HjO -* HjO* + A C F =[A] 

Ho Q mol -L -1 Ho + H 2 G HjO* + a~ q = [H o] ej , + [a m ]^ 

a - 
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Les ions en solution sont : HjO* A" a" GH" 

[H 3 0 + ] =■ [Al + [a~] + [OKI 
Hypothèse : on néglige la dissociation de l'eau : 

[H 3 0 + ] = [Al + [a~] = t F + [Ol ; [a ] - [HjCr ] - C F ; 
\Ho\ = Q - [a ] - C+ - 1H 3 0 4 ] + C F 


1h,0’i[h i q^c f | 

Cf-[HjO f ]tC, 


; (H,0*] : + [H.O'l (K, - C r ) - K, (C, + C F ) = 0 


(H 3 0*]= zK i +Çf + V^Ç£+ 2K„C P + 4K.Ç, 

Dans la mesure où C F est de l'ordre de grandeur de Q et où K â <£ C Fl , 
[HjO"l = C F ; Hcr if exprime pas son acidité (prévisible). 


c Mélange d'acides faibles 

Considérerons une solution contenant l'acide faible et l’acide faible 
Ho 2 . Soient C 3 et C 2 leurs concentrations analytiques respectives expri- 
mées en molarité : 

Hot C 3 mcl-l -1 Ho, + H 2 Q & H 3 0 + +o 7 

Hfl; C 2 mol ■ L ' Hdj + H-jO f 1 HjO + 

Les espèces en solution sont : H 3 Q\ crf, oJ„ Hcr, , Ho 2r OH" 

LH ï 0 4 l=Lü7J+Icri]+ÎOHrj 


IHtonkrl . nin , r r - j - i . y _ [h,o + ][^]. 

K3 ’ “ [Ha,] ' K «- [Ha,] ' 

[HoJ = C, - lof] 

Sans approximation on obtient une équation en (H 3 0 + ) 4 , et en {H^O 4 ) 3 si 
on néglige la dissociation de l'eau. 

K.,-E£Jfcl; [on=r.^ ; Kl 


CjK, 


q - 1^1 ] 


[h 3 g]+k, 


[HjO^ + K, 


LHjO + I 


CiK,, 




[HjO + ] + K a [H 3 0+]+K< 


Hypothèse : si les acides sont très faiblement dissociés et sr C| ^ K à , et 
C 2 ^K a3 






- Ci 


LJ _ ïï g l ] 

*' ~ 0, 


4 î Ca 


C,K a 




[H 3 Q*] [Hjû ] 


h ■■ 1 H 3°'I = 


•»,-2 


Si un des deux termes est prépondérant, par exemple si K n] C| 
alors : 

[HjO + l = , K fl| C, ; le pH est imposé par Ha v 

- Si tes concentrations Ci et C 2 sont voisines, il faudra que les deux K, soient 
suffisamment différents pour que l'un des deux acides impose son pH, 


■ oéé par Hoi 

entraîné an rearf 
d’xmisatioii de Hop êî. 
fédpfVffU&ïi&lt- 


Tiqhl 


“ J 
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* 5i les < a sont voisins, à l'inverse, il faudra que tes concentrations soient 
suffisamment différentes pouf que un seul impose le pH. 


Exemple : 


C. =C 


2 f 


K a 

Kj1 = Tôo 


K a C 2 

*«»**'* K - C '=l m 


K^C, est négligeable devant K a2 C 2 ; JH 3 0 ! ] = ^K a C 2 


B. Protolytes basiques 

t. Vio no base forte 

Considérons une solution contenant une monobase forte B dont la 
concentration analytique est égale à C mol - LT 1 , 

B + HjO -* BH + + OH - 

1 0 14 

[BH + ] = C ; [OH ] = [BH + ] + [H 3 0 + J ; [OH - ] = C + — - 

[0H1 2 - C[OH - ] - « 0 ; [OH - ] = ^ L U — 

Si la concentration C est suffisante, 

(C s 2 - 10 -6 M) [OH - ] = [BH +] + p^îOO = [BH]* =C 
D r où [OH - ] = C « pOH = - lOg C « pN ■= 14 + lug C 


2. Vio no base faible seule en solution 

Considérons une solution contenant une mono base faible b dont la 
concentration analytique est égale à C mol-L -1 . 

„ _[bH + ][OH ] 


b -I- H 2 0 ^ bH + + OH" 


[b[ 


C - [b] + [bH + ] [HjO + ] + [bH + I - [OH - ] 

Exprimons H 3 0' ou OH - en fonction des paramètres C, K^, 


[bH 4 ] = [OH - ] - 


K„ 


[OH ] 


Kk = 


[bH + ][OH"] , 


Ibl 


; [b] = c - [OH - ] + 


roH] 

[OH - ] 1 + [OH - ] 1 K b - (K e - CK b ) [OH - ] - K P K b =0 (1 ) 

On obtient une équation semblable en OH - et K^-à celle obtenu# pour un 
acide en H 3 0* et K a . On fera donc Tes mêmes hypothèses : 

* dissociation de l'eau négligeable : [H 3 0”] négligeable : 

IOH-F 


[bH 4 J - [OH - ] ; b - C - (bHÎ = C - [OH - ] ; K* = 
[OH - ] 2 + K h [OH - ] - CKe,, = 0 

dissociai ion de la base négligeable [bl - C 
K b = I2Spi; [OH-] - ;K b C ; (OH-p-CK.,-0 


C - [OH J 


W 


( 3 ) 


'riant* 


li Di 




Q Chimie analytique 

Si on compare (2) et (3) comme nous l'avons fait pour les acides faibles : 
(2) s < 3 > si « b (OH ) ^ (OH"] 2 et si K b [OKI ^ CK b 
=* K b ^ [OH ] et [OK ] < C ; K b «3 C ; K h < IC" 4 C 
Donc, si on peut négliger les dissociations de l'eau et de la base : 

[OH ] = ft b t c* pOH = % pK b - 1 V, tûg C 
pK - 14 - pOH => pH = 7 4 Vz pK a + '/i l^g C 

3. pH de mélanges de bases 

a. Mélange de buses fortes 

Soit deux bases fortes B, et Bj de concentrations analytiques respectives 
Ci et C 2 . 

B, 4 H 2 0 -* OH“ + BtH 1 |B! H"] = C n 

B-, + H 2 0 - OH" + 6jH + [BjH + ] * C 7 

[OH - ] = [B, H J ) + [B 2 H + ] + [H 3 0*]. Comme dans le cas envisagé pour le 
mélange d'acides forts, si C = C ! + C 2 > 2 • 10" É Mi, alois [H 3 0 - ] est négli- 
geable devant [S n H + ] + [B 2 H + ] et [OH^^Ct +C 3 > 

b. Mélange de base taibie et de base farte 

Considérerons une solution contenant une base forte B et une base faible b 
dont les concentrations analytiques respectives sont C F et Q. 

B + H 2 Ü -* OH" + BU* 

b + HjO ^ OH- + bH + 

La démonstration est identique à celle que nous avons faite dans le cas 
du mélange acide fort et acide faible - la base forte entraîne un recul de 
dissociation de la base faible. 

Dans la mesure où C F est de l'ordre de grandeur de Q et où K b < Cf, 
[OH + [ = Cp ; b n'exprime pas sa basicité (prévisible). 

C. pH des solutions de sels 

Rappelons qu'un sel est le produit de la réaction entre un acide et une 
base en quantité équivalente. 

L'exemple classique est : 

HC! + NaOH - Nad + H 2 0, 

Mais de façon générale : b 4 Ho — (bn + , q~) 

Un tel sel est un électrolyte fort bH + ; a~ en solution aqueuse se dissocie 
dès sa dissolution en bH + et cr ; si l'eau réagit sur le sel r il y a hydrolyse 
du sel. 

L'hydrolyse du sel est la réaction de chacune des formes nées à la dissolu- 
tion avec l'eau. 

bH + 4 H 2 G - b 4 H 3 D* 
cT 4 H 2 0 - Ha 4 QH" 

donc, globalement : 

bH + 4 o~ 4 H 2 0 s* b 4 + H 3 0 + 4 OH" 

K 

. [bj[Ha] 

(bH L ][fl-] 


Tl 


K h ^ constante d'hydrolyse 


kl iWHEpf K 'J' tSHs 
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► Le comporte ment, en solution aqueuse est fonction du type de sel 

1. Sel d'adde fort (HA) et de base fort# (B) : (ËH^A") 

0 H + , A" - BH + + A" (électrolyte fort) 

BK^ + H 2 0 -* BH + + H 2 0 

ùcide de fur eu nulle car acide cnn ligua d'une base forte 
A m + H 2 0 -* A - + H a O 

base du force nuJIe car base canjuguée d ur acide fort 
[BH + ] = [A - ] ; [H 3 0 + ] = [OH ] pH = 7,00 

| Exemples : 

| NaCl r KCt Lia NgN0 3r KN0 5 U NOj, NaÛ0 4 .„ ; BaCI 2 ; CaCl 2 .„ 


2. Sel d'acide faible (Hcr) et de base fgrte (B) : (BH ", tr) 

(BH + cr“) -* 0H + +o" (électrolyte fort) 

BH + f acide conjugué de la base B forte est un acide de force nulle ; o~ r 
base conjuguée de l'acide faible Ho est une base faible : 


O” +■ H 3 Q ^ Hcr + OH" ; 


R [Ho][OH] 

h ki 


~ K bHa/a“ 


► Le pH d'une solution de seE d'acide faible et de base forte est celui 
d'une base faible. 


I Exemples : 

Sels de Na + r K + des acides organiques : CHjCÛCr, Na* RCOO", K* .. 


3. Sel d'acide lort (HA) et de base faible (b) : (bH + , A") 

(bH + A-) - bH + + A" (électrolyte fort) 

A" base conjuguée de l'adde fort HA est une base de force nulle ; bH + r 
acide conjugué de Eâ base faible b est un acide faible. 

bH + + HjO ^ b + H s O + ; K„ = „ KjWbH . 

> Le pH d'une solution de sel d'acide fort et de base faible est celui 
d J un acide faible. 


Exemples : 

Halogénure CE" B r, I” d'amines : N HJ, CE" ; RMHj, X" 


4. 5el d'acide faible (Ho) et de base faible (b) : (bH + , cl") 

(bH + d") -»■ bH + + o~ (électrolyte fart) 

o~, base conjuguée de l'acide faible Hcr, est une base faible ; bH* acide 
conjugué de la base faible b. est un acide faible. 

Réaction d'hydrolyse : bH + + H 2 0 - b + H s 0 + 

K*i î ,‘bt»+ 

et cr + H 2 0 ^ Ho + üh~ 


Tl ci h' 


KbHi.-j 
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Les espèces en solution sont : b r bH\ a , Ho, H 3 0 + , OH . 

Soit C la concentration analytique du sel en mole-f -1 , 

c = |b| + [b**] ; C = [fl-| + [H£t| ; K, ^ 

[bH J 


y _ IHo][OH ] 

w [«T - 

[bE-ri + [H3O 4 ] - [OH“I + [a-) 


Si on ne fait aucune hypothèse simplificatrice, on obtient une équation en 
[H s O + J 3 - 

Cependant on peut admettre que, dans le cas d'un mélange d'acide et de 
base faible, le pH ne peut être dans les domaines extrêmes. Par consé- 
quent, [H 3 O'] et (OH ] peuvent probablement être considérés négligea- 
bles devant [bH*] et [a - ]. 

Alors, [bH + ] = (trj, et comme [b] + [bH + ] = Kl + [Ho], [b] = [Ho] 


Alors, K j, b./bn+ ■ “ 


[H,Q ][b] [H^IKJ 
(bH ] [Ho] 


[H 3 o 4 ] 2 


Donc [HjO + ] 2 » K a b /bm- ' ^aHa/a- « pH » V2 pl^d b/btt* + Vî P^a Hi/i- 
le pH est indépendant de la concentration. 


D. pH d'un mélange d'acide et de base conjuguée 
(l'un ou l'autre étant apporté par un sel) 

Ce mélange peut être : 

* soit un mélange de type Ha fa~ (mélange d'un acide faible Ho et d'un sel 
d'acide faible et base forte (cT Na 4 par exemple]) ; 

* sort un mélange de type b/b H 4 (mélange d'une base faible b et d'un sel 
de base faible et d'acide (biH + X - par exemple];). 


1 . Mélange de type Ha/a 

Soient C et C les concentrations analytiques respectives de Ha et de a" 
lsJa + en mole^L" 1 , 

Bq + BjO ^ a" + H 5 0* 

K* 

On peut concevoir le mélange de la façon suivante : 

* sort Ho seul en solution, Ho est dissocié en fonction de K d et de C. 
Laddition de a ' Na* entraîne un recul de dissociation de Ho ; 

♦ soit a~ Ma + seul en solution, q" exprime sa basicité. L'addition de Hcr 
entraîne un recul d'hydrolyse deo“ 

► Selon les valeurs de K^, C et C 4 ces reculs peuvent être tels que les 
concentrations à l'équilibre en Ho d'une part, en a~ d'autre part, soient 
égales aux concentrations analytiques mais ce n'est pos obligatoire. Si 
c'est le cas, on parle de recul total d'équilibre, 

i 11 ■ ■ 1 1 ■ i. 1- 11, — 

[Ho] + KJ =C + C; [Na + ] = C ; [H 3 QI + [Na 4 ] = [a ] + [0H"1 ; 

[a ] = [H. 5 0 + J + C' ; [Ho] = C + C - ([H ,0 + ] + C - [OH - ]) ; 

(Ha] - C - |H ;0 + J +■ [OH - ], 



K ô = t H 5°*H g ] 



ru M nri jT:i* rCI UtdÜL 
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Si on ne fait aucune hypothèse simplificatrice, on obtient une équation en 

:[H 3 0 + p. 

Cependant on peut admettre que, comme dans fe cas précédent puisque 
l'on a un mélange acide et base et que, de plus icf, ces deux protolytes 
appartiennent au même couple ; 

[H 3 Q'] est négligeable devant ftla 4 | et [GH~] est négligeable devant [o~]. 
Donc [H 3 G’ r ] + [Na 1 '] = [o ] + [OH"| devient [Na + ] ™ [crj. 

Dans ce cas, les concentrations à l'équilibre sont égales aux concentra’ 
tiens analytiques. 


► Le recul total d'équilibre n'est pas autre chose que le corollaire de 
[H 3 0 + ] négligeable devant [Na + ] et [OH - ] négligeable devant [o^J, 


M>rs Jtr]^ ^ c ; [H o] cq s C. 

Dore K.- 1 « pH = pK # + tog i£-]=pH=pK a r.|# e El 

Seul le recul total d'équilibre où [crj^ - C et [Hcr]^ - G permet d'écrire 
que [o"]/[Ho] = C/C Selon le domaine de pH, ou bien [H 3 Q + I ou bien 
[OH“J pourra être négligeable. On pourra situer la zone de pH: par 
exemple : zone acide ; on néglige [OH'J. 

Pour situer le pH, on utilisera les approximations: [H^O") et [OH - ] 
négligeables : 

+ pour situer : inexact, mais permet la prévision ; 

* approximations acceptables si les concentrations sont a suffisantes ». 


i sr exemple : 

Ka-icr 5 (Kb 10"*) 

- Concentration analytique de Ho = C = 5 - 10 ' .M 

- Concentration analytique de o“Na + = C = 3 - 1 0 _i M 

Situons approximativement le pH : 

10" 5 = [HjO + ] 3 1Û _3 =5 [H 3 0 + ] = 1,67. 10 5 M, 
5 ■ 1 0 

[OH - ] est négligeable. 

[HjO + ] + [JVIA+] = [a] + [QH~] devient [a ] = [H 3 0 + ] + c ; 
[Hdl = C - [HjO+l. 


[HjG^ïflHjO^ + C'j ^ [H J 0 + l[[H 1 O l^3 10 3 ] 

C-fH 3 0 4 3 r 3 5 10 ] 


IH 3 0 + J - 1 r S5 ■ 1 0 -5 M p H = 4,78 [Ho] cq - C. 

Dans ce cas effectivement, le recul d'équilibre est «total h (c'était 
prévisible : si Ho était seul en solution à C = 5 - lü~ 3 M, compte tenu de 
son K^, on pourrait négliger sa dissociation, $ plus forte raison en pré- 
sence de o"Na + ). 


2 q exemple ; 

K n = 10 - - 3,5 (K a relativement élevé) 

- Concentration analytique de Ha - C - 5 - T O -3 M 

- Concentration analytique de a"Na + « C 9= j ■ iq -3 m 


Copyrights 
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Chimie analytique 


Situons approximativement te pH : 

IO ^-IHjOI -—-4 => [H 3 0 + ]«5,27 ir 3 M 
5-1 0 -3 

[H 3 0 + | n'est pas négligeable devant jJsJa^] ; on peut prévoir,, compte 
tenu du pKj, que le pH -se situera en zone acide ; [OH - ] ést négligeable. 

[H jO + j + [Ma 4 ] - [<r\ ; [Na + ] « S ■ IC -3 M ; [Ho] + [o - ] = 0- HT 3 M 


10 


-15 . 


[HjO 4 ] = 1,95- lO -3 M ; pH *= 2,71 


1H, 0-![[H 3 0-]^3 1Q- 3 ] 

5-10- j -[Hj0 4 ] 

fo"] € q = 4,95’ IQ' 3 M (concentration initiale ; Z. 1CT 3 M) 

[Ha]*, = 5 ■ 10“ 3 - 1,95- 10" 3 - 5,05- ÎO" 3 M 

(concentration initiale : S' lû -3 M) 


Le recul d r êquilibte est loin d r #lre total, Mais il y a bien recul d'équilibre. 
En effet, si on compare cette situation d'équilibre à celle d'une solution 
de Ho seul : 

- si Ho était seul en solution dans de l'eau pure C = 5- 10" 3 M, 
K a = 10" 3,s , La concentration en protons [HiO + ] = 2,7*1 0 -3 M et 
[Ho]^«2,3-1C 3 M; 

- la situation d'équilibre décrite ci-dessus montre que, en présence de 

3-10' 3 M de u~ Na + , [HaL, = 3,05* 10" 3 M, [Ha]*^ } > (Ho]^^, 

il y a bien recul de dissociation de Ha dans le mélangé, mars Ho 
est encore dissocié dé façon importante. 

S'il ne se dissociait pas, [Ha] Éq serait = 5 - t0 _î M ; il faudrait apporter 
une plus grande quantité de o"Na + ( cf. exercice 12. série l r p. 57). 

ï e exemple : 

K a = 1Û'" 1 1 (Kfc relativement grand = lû -3 ) 

- Concentration analytique en Ho = 5 ■ 1 Q -3 M 

- Concentration analytique en o"Na + = 3- 10" 3 M, [Na + ] = C = 3- 10 -3 M 

[H 3 0 + ] + [Na + ] « (o - ] + [OH - ] ; le pH se situera en zone alcaline : on ne 
peut négliger [OH - J, par contre on négligera [H 3 0 4 ]. 

[Na 4 ] - [cr] + [OH - ] ; [a ] « C - [OH - ] ; [Ho] = C + [OH - ] 


10-'*= IP- 1 * 3 10- 3 -[OHI 

(OH - ) 5 ■ 1Û -3 +[QH - ] 

]0H - I = 4,64 - 1 0 -41 M ; [H 5 0 + ] = 1 0 -1 °' È7 tA 

[a - ] = 3 * 1 0 -î - 0,464 ■ 1 0" 3 « 2,54 ■ I O -3 M ; [Ho] = 5,46 ■ lû -3 M. 

il y a bien recul d'hydrolyse de a. 

En effet si cT est seul en sol ution , L C « 3- 1 Û" 3 M ; K a - 10 -1 1 (K^ - 1 Û" 3 ) ; 
I0H"]= 1,30 10 -3 M ; Iiî - ]; = 1,70’ 10 -3 M ? 

[o - ]^ en présence de Ha > [a r ] eû en absence de Ha, Le recul d'équili- 
bre rrest pas total. 


2, Mélange de type b/bH + 

Le raisonnement é mener pour ce type de mélange est analogue au 
mélange précédent : concentration analytique de b = C ; concentration 
analytique de bH + , X" = C. 


)DV 

“ J 
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ÏQ 




C \W ; .V;;S la r^hn&rsp-* 5 rmiri^c/r nJ u-niéte 


La réaction acide-base 


2 


bHi* + H ? 0 ^ b + H,Q + ; K, = [H.O 4 ] — — ; 

[bH + ] 

avec [bj + IbH + ] = C + C ; [T] = C ; [HjO 4 ] + [bH + ] = pCj + IOH"J, 

Si on admet que IH^G 1 ] et [OH"] sont négligeables devant les autres 
espèces en solution, le recul d'équilibre peut être considéré comme total : 
[bH^eq = C ; [bJe^ =* C ; K n = [H 3 0 + ] C/C. 


Consente - 


[bH'ÏÏOH | 
tb][H 3 0] 


III. Neutralisation 

La réaction de neutralisation est utilisée comme réaction de titrage pour 
le dosage : 

* d'un acide à l'aide d'une base (Réactif titrant) ; 

■ d'une base à l'aide d'un acide (Réactif titrant). 

Les réactifs titrants les plus habituellement utilisés sont des protolytes forts. 

Réaction de neutralisation : 

un acide : Ho + HjQ ^ a~ + H 3 Q* 

on ajoute une base ; b + HjQ ^ bH + + QH~ 

K|,j 

H,0* + OH- = 2H,0 avec K = - J H -£' =I0' 4 

[H s O-J[OH-] 

(i a~ , bH*} est le set produit de 9a réaction Ha + b -* sel + eau 

La formation de HjO est une réaction totale, immédiate, ce qui n'exclut 
pas que le produit ionique de l'eau soit impérativement respecté 
IHjO + ] [OH - ] - 10" u . 

A- Neutralisation d'un acide fort HA par une base forte B 

* HA + H jO - H 3 Q + + A" 

Si C^est ta concentration analytique en HA en mol-L^ 1 et V A le volume 
introduit en mL, la quantité de protons H 3 Q + apportée est égale à 
C A V A mmolr 

*B + H t O - BH + + OH" ; C^mot-L" 1 ; V B ml 
La quantité de QH~ apportée est égale à CpVg mmoL 
H 3 Q* + OH" -* 2 HjQ : ta réaction de neutralisation est totale. 

Pour calculer le pH, Ü faut s'interroger sur ; 

* la nature des ions en excès H 3 0‘ ou OH" ; 

* la quantité et le volume total de la solution de mètange. 

On exprimera donc [HjO 4- ] ou [OH - ]. 

Exemple : 

On mélange 50 mL de solution de HN0 3 0,036 M avec 25 mL de solu- 
tion de KO H 0,042 M, quel est te pH ? 

HMQj + H 2 0 — HjO 4 + NQj ; quantité de H 3 Q + apportée : 

5-0 -0,036 - I ,É mmol, 

KO H + H 2 0 — K + + OH"; quantité de OH" apportée : 

25 ■ 0,042 = 1 r 05 mmoE 

Quantité de H 3 0" neutralisée par OH - ^ 1,05 mmol, ; 
quantité de H 3 Q* restante «0,75 mmol. 

Volume du mélange 75 mL =? [H 3 0 + ] = 0,01 M =* pH « 2,00 ; 
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Chimie analytique 


B. Neutralisation d'un acide faible Ho par une base forte B 


Neutralisation d'un monoecide faible par une base forte : 

Ho + H 3 Q ^o L + H 3 0 4 
B + H a O -*■ BH + + ÛH" 

Soient x mL et y mL, les volumes introduits respectivement de Ho et de B, 
Soient C a et Cb les concentrations analytiques de Ho et de B, 

Xml de Ho de molarité Ca -*x Ca mmol, de 
Y mL B de molarité C 0 y C B mmol- de OH" 

Trois cas sont possibles ; 

*jr Ca =y C (point d'équivalence) ; le sel peut être considéré comme 
seul en solution, Bh + , acide conjugué d'une base forte est de fore# nulle 
o" + H jO - Ho +■ OH" r 

* V k_l 

Le pH est celui d'une solution de base faible de concentration - - 

X 

* x Ca > y C s (excès de Ho) ; l'excès de Ho = x Ca - y C B . 

Quantité de a B H" formée = y C B . 


Le pH est celui d'un mélange de Ho à la concentration C fl[M - — B 

v Ce 

et de o“ &H 4 de C ans - ~ ; il y a recul d'équilibre, est-il total ? 

* x Ca < y C B (excès de B) ; le mélange est celui d'une base forte (l'excès 
de B) avec fa base faible a”, BH + , 


Exemple 1 ; 

Quel est le pH du mélange de 50 mL de Ho 1,50- 1û -2 M ■+ 25 mL de 
NaOH 1,50- 10“ 2 M ? pK fl - 5,00. 

- quantité initiale de Ha : 5D- 1 ,5Q- 1 0" 2 ™ 0,75 mmol. ; 

- quantité de OH" — 25 ■ 1,50 ■ io -2 = 0,375 mmol. ; 

- quantité de a" Na + formée = 0,375 mmol. ; 

- quantité de Ho restante = 0,375 mmoL Le volume V est de 75 mL 

Le problème est celui du pH d'une solution 5 10 -Î M en Ha et 
5 - 1 0~ l M en a" Na + dont le pK d ^ afa . - 5,00 {c f p. 29), 

Dans l'hypothèse où [H^O 4- ] et [ÛH - ] sont négligeables, [cr| = [Ho| ' 
(HjO + ] = ÏÜ* M ; 

pH = pKj = 5,00 ; [N& + ] = 5-1 0" 3 M ([H Æ Q + ] est bien négligeable). 
Exemple 2 : 

Quel est fe pH du mélange de 50 mL de Ha 1,50 ‘10 -2 M +■ 25 mL de 
NaGH 1,50 - 10" 2 M 7 K B ^ - 2,23. 

- quantité initiale de Ho = 0,75 mmol. ; quantité de OH - = 0,375 mmol ; 

- quantité de a ~ , Na* formée =0,375 mmol. ; quantité de Ho restante 
— 0,375 mmol. ; V= 75 mL 

Le problème est celui du pH d'une solution 5 - T 0 -ï M en Ha et 
5 - I0 _î M en a" Na + dont le pK a ^ a . s 2 23 (cf. p. 30), 

Attention : ici, compte tenu du pK a , l'hypothèse [HiCT] et [OH - ] négli- 
geables est plus qu'audacieuse. [H^O 4 "] serait alors égal è 5,S9- 3û -1 M ; 
or [Na + j kS-IO - 3 M, [H 3 0*} n'est en aucun cas négligeable devant 
5 10"* M, 

On peut en revanche affirmer que le pH se situera en zone acide. [OH - ] 
est bien négligeable. 

[H 3 0 + ] + [l\la + ] = [a-] ; [H 5 0 + ] + 5 - 1 Û ~ 3 « [a ] ; [Ha] + [tr] = 10 -2 M 
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[Hfll =: 1 0" 2 - 5 ■ \Q~ 5 - [H jO + l = 5 ■ 10" 5 - [JH jO + ] 

[H 3 OT = 2 ï 24-10“ 3 M. 


m -2.2l = [Hs0^«H 3 O"]»5- 1O- 3 > 
5 10 -3 - tH 3 0 + I 


pH - 2,$5 (el non 2,23 que l'on trouve si on fait l'hypothèse fausse que 

[H 3 Û + ] et fOH ] sont négligeables). 


C. Courbes de neutralisation (courbes de titrage) 


Pour décrire la courbe de titrage d'un adde par une base ou d'une base 
par un acide, on démontre la relation liant le pH et la variable x : pH = f(ï) 
lors de l'addition du réactif titrant la variable x pouvant être soit : 

- le volume de réactif antagoniste (titrant) utilisé x mL ; 

* le rapport de la quantité d'antagoniste apportée à la quantité initiale de 
composé à doser ^ 

Quantité antag oniste (titrant) 
quantité initiale de composé à doser 

Au point d'équivalence,, c'est-à^ire è la fin du dosage, le rapport quantité 
titra nt/quamtité à doser est impérativement défini par la réaction chimique : 
A «composé à doser, B = antagoniste (réactif titrant) : 

* pour une réaction de type A + B ■* C ; x = 1 au point d'équivalence ; 

* pour une réaction de type A + 2 B -» D ; x = 2 au point d'équivalence ; 

* pour une réaction de type 2 A + B -* X ; x - 0,5 au point d'équivalence. 

Le pof'nf d'équivalence est défini par la réaction chimique mise en jeu 

dans le titrage, En fonction du type de réaction chimique mise en jeu, le 
point d'équivalence pourra être obtenu pour différentes valeurs de jc. 

La réaction chimique est définie par : 

* les réactifs mis en jeu ; 

* et par la visualisation choisie pour la fin de réaction, 

En protométrie, la visualisation repose sur : 

* sort le changement de couleur (virage) d'un indicateur coloré ; 

* soit l'enregistrement du pH mesuré à l'aide d'une électrode de verre. 
Pour un monoacide ou une monobase, une seule réaction chimique est 
possible, Mais le choix de l'indicateur coloré est fondamental pour un 
dosage correct. 

Un indicateur coloré est un composé organique ayant des propriétés 
acidobasiques dont les formes acide, d'une part, et basique, d'autre pari. 


sont de couleurs differentes. 

Le changement de couleur est lté au changement de structure lors de la 
protonation ou lors de l'ionisation. 

indicateur acide-base ; A sous forme acide, B sous forme basique, A et B 
constituent le couple acide-base de pK„,_j ; 

ÏBl 1 1 

* si A est bleu : la solution est vue bleue pour pH * pK a irld - 1 ^ — ; 

UAJ 10 J 

* si B est violet ; la sol ution est vue violette pour pH 2? pK a iPl£ | + 1 ^ S- 1 0 . 

\ LA] 


* Le changement de couleur de l'indicateur, appelé * zone d'indication » 
oui zone de virage n, se situe, en théorie, dans une zone de pJH allant 
de pK â m - I à pK, imj + 1, ou de pK fl lnd + 1 à pK„ ind - 1 . En pratique, 
on prend plutôt pK^ ind ± 0,8. 

Les H + intervenant dans leur structure, les indicateurs colorés doivent être 
utilisés en faible quantité afin de ne pas fausser le résultat du dosage. 


ïopyrightec 


ïî 





2 


Chimie analytique 


Le choix de l'indicateur repose sur : 

* la valeur du pH au point d'équivalence de Ja titration ; 

- et la variation de pH autour du point d'équivalence. 

Pour toute réaction de titration, il faudra donc : 

* connaître la variation àpH entre - 1 % et + I % autour du pH du point 
d'équivalence ; 

■ choisir l'indicateur adéquat en fonction de la valeur de son pK fl et de sa 
zone de changement de couleur dite * zone d'indication « ou & zone de 
virage », 

Pour choisir un indicateur, il faudrait en théorie que son pK flan ^ soit égal 
eu pH au point d'équivalence. En pratique, il suffit que les deux unités de 
pH correspondant à pK a ± 3 appartiennent au domaine du pH de la 
solution entre - 1 % et + l % du point équiva lent (P.E,), 

» Description des courbes 

Dans la réalité, il n'y a pas une relation à établir pour décrire une 
courbe mais plusieurs relations. Par exemple : 

* pH initial ; 

» pH = f(x) avant te point d'équivalence ; 

* pH au point d'équivalence ; 

* pH = g(x) après le point d équivalence ; 

'■variation de pH autour du point d'équivalence (par exemple entre 

- I % et + 1 %). 


1. Courbe de neutralisation monoacide fort HA 
par une monobase forte B 

x mL de soIl Han R 
de iT'cl anlè b 


Z «lL de HA 
de motarité t 


A tout x mL de solution de B correspond une quantité de xb mntol de 

OH". 

HA ayant une molarité t libère t mol. de HjO + par litre 
* * =* O pH =■ - 3og t 

» au point équivalence x — x 0 ^ 

quantité base = quantité acide =? x* b = zt - — 

pH « 7,ûû. b 
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*x<x a avant te point d'équivalence 
IL reste it - x b mmol. de H z O + dans un volume de (z + x) mL 


l»iO + ) 


zt-nb 
z + x 


^ pH = log 


Z + JC 

zt-xb 


1 x > x 0 après te point d'équivalence 
Le nombre de OH" en excès est égal è xb - ît mmol. dans un volume de 
(z + jï) mL 


PH"] 


xb-zt 

Z + X 


pH = 14 + log 


xb - Et 
z + x 


► Étude de la variation de pH entre - 1 % et + 1 % 
du point d'équivalence 

*à - I % r il reste en solution T/100 de ta quantité à doser de HjO + , 

soit mmol. 

100 


Le volume est de - (z + Jt,^ ml - z + ^ 

b- 


[HjO + ] 


« 


bt 


100l(^î> ,C “< b + , > 

^ b ' 


à + 1 % : quantité de OH introduite en excès = 1/100 de la quantité 
nécessaire pour obtenir le point d'équivalence 

Le volume est de - (z + x J mL [0H"J ^ £ pH 7 

v 100 (b + î) 


2, Courbe de neutralisation d'un monoacide faible Hc? 
par une base forte B 


x mL de aokition B 
de molarité b 


Z mL do Ha 
da molarité C 


À tout x mL de base forte introduite correspond une quantité xb mmol. de OH . 
* jf = P si C > 10* Ka ; 


[H Z CT] s ^K a C , sinon [H z O + ] = 


-K. + JK/ + 4CK, 


ït 


■ au point d'équivalence x=x 9 : il est obtenu quand zt = ; x^ = — ; on 
est en présence du sel d'acide faible et de base forte uniquement Le pH 


/riql- 
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est celui de la base faible (a~, B l-T) de concentration C liée à la concentra- 
tion initiale C de l'acide de façon telle que C = C 


I+Xn 


- Kb+y lK Ü + 4CK t 


Si C 2 * |Q 4 K b . \OH~] = ;K b C r sinon [OH‘] = 

pH initial et pH au point d'équivalence sont calculés de façon rigoureuse ; 

1 avant le point d'équivalence x<x ü 
pH = f(x) : on est en présence d'un mélange Ho +■ o"„ BH + 

- quantité base introduite ^=xb meq (mmoL) de ÜH“ 

- quantité Ho transformé en cr% BH* = jrb mmol., 

- quantité de Ho restant zt -xb mmol, ; 

xb 


pH = pK a + log - pK, + log ~ 


xb 


xb 


z r x 


Rapport des concentrations = rapport des quantités. Le volume V est le 
même clans les deux cas (il s'agit de la même solution). 

À demi-neutralisation x = ; xb= — 

2 2 

Si K* comme K h ne sont ni trop grands ni trop petits, on a recul complet 

d'équilibre ei pH - pK,. 

p H à demi-neutralisation n'est égal à pK a que si le recul d'équilibre est 
complet : (pH = pK a si [o ] eq = [Hcr] eq ) 

• après te point d'équivalence x>x a \ otî est en présence d r un mélange 
base faible o“ F BH* + base forte BH 4 + OH". 

Pour décrire l'ensemble du domaine,, on considère que la base forte 
impose son pH. 

[OH - ] en excès = — — — o pH = 14 + log — 

x + z x + i 

b Étude du pH autour du point d'éqUiv^lenCé 

* â - 3 % : hypothèse d'un recul total d'équilibre (hypothèse suffisante ici) : 

£t. Cj() ( i>| 

quantité Ha restant - — - r quantité o"Na + formée 
M ÏGO ^ 100 


pH = pK a + log 


99 zC 

100 

zC 

100 


pH - pK a + 2 


à + t % : quantité de OH introduite en excès = 

H 1ÜG 

Mélange o' Na ' + OH . Or suppose que fa base forte impose son pH 
zC 

zC 


[OH - ] = -LQQ- ;x 0 - ~ ; 


Z + X r 


[OH] 


zC 


Cb 


10O(z+- ZC ) 

b 


100 (b + C) 


pH ta 12 + log 


Cb 
b + C 
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Allure de la courbe de neutralisation : 



D. Neutralisation d'un mélange d'acides 

Pour que l'or puisse prétendre titrer séparément les deux acides Hcr t et 
Ho ïr présents dans une meme solution, il faut que l'on puisse avoir simul- 
tanément neutralisé Hcr, sans avoir commencé à neutraliser l'acide Ho 2 . Il 
faut qu'il existe un domaine de pH où ces deux situations soient possi- 
bles 

En pratique, on considérera que l'on peut titrer séparément les deux 
acides si Hoï peut être neutralisé à plus de 99 % tandis que Ho 2 l'est à 
mains de I 

Soit ; Ha ] de C, mol ■ L -1 et de K a] et Hcr ? de C 2 mol - L _ l et de K a2 

À quelle condition les titrages seront-ils séparés ? 

Suit Bq t , le 1*" acide à être neutralisé : an veut que simultanément Ho, 

soit neutralisé à plus de 99 % ; donc 7^-7 > 99. 

[Ho, I 

Et Ho 7 est neutralisé à moins de I %, donc — ^ < — , 

[Ho 2 1 99 

Comme |^-4 = — — — , la concentration en (HtO 4 ) doit donc être telle 
que : < Ho l WW 

- K -*i > 99 et < — 

[HjO 4 ] [H 3 0 + ] 99 

K. A K, 

99 < [H,0 + ] < ; lû 4 < ^ ; K., > 1Û< K tl 

L'hypothèse était Hoi : le premier acide neutralisé ["acide le plus fart 
est neutralisé le premier. 

Si c'était l'inverse, cela voudrait dire que le sel de l'acide le plus faible se 
trouverait en présence d’un acide plus fort et, dans ce cas r que se passe- 
ra it-il ? 

E. Déplacement d'un acide de ses sels 

Na + + Hot ~ 07, Na + + Ho 2 
07 + Hût ^ 07 + 


si 
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K= [gf3eq ^ = ^ 

[^W^iL, k * 2 

Ü 2 , Na + + Hef! û7j Na + + Bcr 2 


La réaction peut être totale si fi-i > 99 et si 


[Ha, I 


[°2 J 


> 99 


Comme K - ^1 3^ q al H la réaction peut être totale si K > 10 4 (99 2 ) 
[(jjHBcr,] 


K-? 

Or K = — 1 L > 1 0 4 . On retrouve bien sûr la mime conclusion que 


Ka 


précédemment ; K al > 1 D 4 


al 


F, Neutralisation d'un acide faible Ha par une base faible b 

Ho t b - a + bH + 


K = b"]|bH + I = K JHo/o- 
[Ho][bï K,bH + /b 


Réaction totale si fi \ > 99 et simultanément 


LHiïJ 

K 


[bH+] 

[b| 


> 99. 


[o-I . [bH j_[H 1 0 ] 


[HjO + I [HaJ 

>99(H30 + ) 

'si 




99 


Ibl K 


99K, 2 <|H 3 O f ]<^ : ^<1CT 

^*1 


K a 

Réaction totale si K > lû 4 r soit si — *- > 10 4, pK^j - pK*j > 4 


Acides lorts 


Bases 
très faibles 



Acides de plus en plus Faibles 

Bases comuguées Ue p*us en plus fartes 

Acides Itôs faibles 

1 



1 

UK al 

Basas conluguées de plus en pige faibles 

, . — . — . 

Acides de plus en plus loris 

\ * 

pK aS . Bases fartes 


Tout acide réagit sur toute base des couples situés a droite de f açon d'autant 
plus quantitative que l'écart entre les deux couples est plus grand. Cest bien 
la même condition que Ton avait par La titration des acides séparés. 
a£ + Ho, (+ fort) donne une réaction totale -*■ 07 + Ho 2 si K 5l > K,j. 
aj est transformé en Hc 2 : on dit que Ho 2 est déplacé de ses sels. Toutes 
ces réactions sont instantanées. 
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IV. Solutions tampons 

En observant la courbe de neutralisation d'un acide faible par une base 
forte ou d'une base faible par un acide fort, on voit que, lorsque ! r 0n est 
en présence d r un mélange acide et base conjugués du même couple (où 
l J un des deux est apporté par un sel^ c'est-à-dire entre le début de la 
neutralisation et le point d'équivalence et plus particulièrement dans le 
domaine de pH compris entre pK a - 1 et pK a +1, le pH varie peu : ceci est 
d ü au fait que acide et base appartiennent au même couple. Ces solu- 
tions constituent des solutions tampons qui se définissent comme des 
solutions dont : 

■ le pH varie peu lors de l'addition de H 3 G 4 ou OH" ; 

♦ !e pH me varie pas par dilution. 

A. Propriétés des solutions tampons 

1. Influence de lia dilution 

Situons-nous dans le cas le plus fréquent Ou les concentrations à l'équi- 
iibre sont assimilables aux concentrations analytiques, 

Soient C la concentration analytique de u~ et C la concentration analy- 
tique de Ho. 

pH = pK a + log 

Si on dilue la solution, au 1/5* par exemple, la solution, les concemtra- 

c c 

tions analytiques deviennent : en a C| = — ; en Ha C 2 = — ; 
Ci C 

« — t Le pH reste donc constant 

2. Influence de f r addition d'ions H^G 4 

Soit par exemple une solution équimolaire 0,10 M en acide étbano'fque 
AcGH et 0,1CM en éthanoate de sodium AcO", Ma 4 . La solution étant 
relativement concentrée et le K a relativement faible, les concentrations en 
solution peuvent être considérées comme égales aux concentrations 
analytiques. Donc, [AcQ“] = [AcOH) = 0, 10 M => pH = pK a = 4,75, 

Si on ajoute Û,Ûl mol. de HjO + à un litre de ta solution : 0,01 moL de AcO" 
est transformée en 0,01 mol. de AcGH r les concentrations deviennent ; 

[AcO "] = 0,1 - 0,01 = 0,09 M et [AcOH] =0 r l + 0,01 ^0,1 1 M. 
pH = 4,75 +■ log ^ = 4,66 

I 'I 

La variation de pHt est de 0,09 unité. Cette variation est très faible compa- 
rativement à celle que nous aurions obtenue si nous avions ajouté à un 
litre d'eau pure Q,ÛI mol. de [H 3 0 + ]- En effet le pH serait passé de 7,00 à 
p H = 2,00, donc nous aurions eu une variation de pH de 5 unités. 

3. Influence de l'addition d J ions OH' 

Si on ajoute cette fois 0,01 mol, de Na + OH" à un litre de la solution, 
Q,ül mol, de AcOH se transforme en 0,01 mol. de AcO - Ma 4 ', et C sont 
tels que C ana = C^ qui | ilw . 
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[AcCT] = 0, 1 1 M ; [AcO H] = 0,09 U ; pH - 4,75 + leg = 4,84 

0,09 

La variation de pH est de 0,09 unité. Cette variation est très faible compa- 
rativement à celle que nous aurions obtenue si nous avions ajouté à un 
litre d'eau pure 0,01 mol. de [OH 4 ]. En effet le pH serait passé de 7,00 à 
PH = 12 ,0Û, donc nous aurions eu une variation de pH de S unités. 

> Le fait que le pH d'une solution tampon varie peu lors d'addition de 
HjG + ou de OH" se nomme « l'effet tampon a. Cet effet est obligatoire 
ment limité. 


Reprenons notre exemple : 

♦ si on ajoute Ü,TÛ mol. de HjO 1- par litre, tout AcO" est transformé en 
AcÛH : on obtient un solution d'AcOH dont le pH varie Sors de l'addition 
de HjO + ; 

♦ si on ajoute ü,T0 moL de GH - Na + par litre, tout AcGH est transformé en 
AcO Na’ : on obtient une solution d'AcG" Na 1 dont le pH varie lors de 
l'addition de OH".. 

Dans ces deux cas, le tampon est dit débordé. 

La capacité de ces solutions à maîtriser le pH, c'est-à-dire à exercer un 
effet tampon, est limitée à un certain domaine de pH caractéristique de 
chaque solution tampon. En effet, la faible variation de pH par addition de 
HjO* ou OH" nest possible que s'il existe en solution suffisamment de 
chacune des deux formes. 

En pratique, on estime que, pour qu'une solution contenant les formes o" 
et Ha exerce un effet tampon, Il faut qu'il existe au moins 10 % de o" ou 


de Ho, c'est-à-dire un rapport -J- < ^ 


10 [Ha] 


i et pK a + 1, 


<10, soit un pH compris entre 


Conclusion : le domaine de pH d'une solution tampon est fonction du pK ft 
du couple : 


pH = pK, - 1 lorsque [H-j = ± : pH = pKe *■ 1 lorsque j^j = y 

pH = pK à pour un mélange équimoléculaire {K,j ni trop fort, ni trop faible). 

■ Si le pH < pK^r la solution « tamponne mieux * OH" que HjO\ 

♦ Si le p H pK a , la solution « tamponne mieux » H ,Q + que OH", 

Ces notions conditionnent le choix du couple adde et base conju- 
gués pour constituer la solution tampon. 


g, Caractéristiques des solutions tampons 

1. Choix de la nature du couple acide-base 

Le couple sera choisi en fonction de la valeur de son pK^ afin de répondre 
au domaine tampon de pH désiré. 

Ainsi, on choisira par exemple : 

*fe couple CHjCQQ H/CH jCOO "Nia 4 - de pK„ ^4,75 pour le domaine 
4,0 - 5,5 ; 

* le couple HCOGH/HCGQ-Na 4 de pK à = 3,75 pour le domaine 3,0 - 4,5 ; 

* le couple NHj/WH^ Cl“ de pK a = 9,25 pour le domaine 8,5 - 10, 
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2. Définition d'une solution tampon 

Une solution tampon se définît par : 

■ la nature du couple utilisé ; 

* son pH ; 

* sa molarité : la molarité d'un tampon correspond à la somme des 
concentrations des deux formes conjuguées du couple : [Ha] + [o - ]. 


3, Une solution tampon se caractérise par sa capacité tampon 

La « capacité tampon » d'une solution tampon traduit sa capacité à 
« tamponner », c'est-à-dire son aptitude à s'opposer aux variations de pH 
Iqrs dç l'addition de HjQ* ou de OH'. Cette capacité tampon est définie 
comme la quantité Q. de protons H 3 0* ou d'ions OH" qui, ajoutée â. 1 litre 
de la solution, entraîne une variation de pH de 1 unité autour du pK a . 
Cette définition a besoin de précision : 

* les quantités de H 3 0 + ou de OH - ne sont pas identiques (sauf pour un 
tampon équîmoléeulaire) ; 

* la quantité « tamponnée » n'est pas indépendante du volume de solution 
tampon utilisé ; mais la capacité étant rapportée au litre de solution tam- 
pon, elle est la même que] que sort le volume de la solution préparée ; 

* le tampon existe entre pK a - 1 et pK a + 1, en conséquence la variation 
ipH = 1 esté considérée autour du pK a et non à partir du pH initial de la 
solution tampon utilisée. 

Exemple : 

Soit une solution tampon contenant « a r moles de aH et * b » moles de 
a~ t Na* par litre : le pH d'une telle solution est pH = pK a +log 
* Calculons sa capacité tampon * acide > x : 

u „ , „ , |>-*J IGb-a 

pH = pK a -1 - pK a +log 4 x - — — — 

Cette capacité tampon n'existe qué Si 10b > a, C'est-à-dire si te pH de la 
solution tampon n'est pas inférieur à pk a - 1. 

■ Calculons sa capacité tampon •* basique » y ' 



pH = pK » + 1 = pK . + Eog 


b+yj 


¥- 


10 a -b 


_a-yj * 11 

Cette capacité tampon n'existe que si 10a > b, c'est-à-dire si le pH de la 
solution tampon n'est pas supérieure h pk a + 1. 


pH de la solution - pHs 


1 


3 


§■ + 4 Bf + s § r 


P« a -1 


p*S 


0***1 


Capacité tampon acfci» 
■Quantité % de mois de H 3 Ü + qu ajoutée 
4 un Irtrt da sdubon errlntine une variation 
■de pH dé- pHa ü pH * pfc a - 1 


*■■§ ■■ B-te + ii b r+B B-fe + d b rti e rti b rri b pti 




Gn pecilè lafnpon basique 

Quantité y de mole de OH- qui ajouté 
à un litre de solution entraîne une vanaUon 
depH de pHsàpH = Pk, + 1 
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*Â retenir 

* Le pH et ta molarité du tampon sont responsables de la capacité tam- 
pon. Le pH est responsable de la différence entre la capacité adcfe et 
la capacité alcaline : 

capacité acide = capacité alcaline lorsque pH =pK a 
pH < pK a : capacité alcaline > capacité acide 
pH > pl^ : capacité acide > capacité alcaline 

* La molarité est responsable des capacités. S] on dilue,, la capacité 
tampon est divisée par le facteur de dilution. 


* Remarque : it existe d'autres solutions dont le pH varie peu lors de 
l'addition de H 3 CF ou de OH” comme, par exemple, les solutions de 
protolytes forts suffisamment concentrées : 

- HA acide fort de C = 0 r 5 M, pH - 0,30 

si on ajoute 0,1 mmol j L" 1 H 3 0 + r pH - 0,22 
si on ajoute 0,1 mmol - L _l OH", pH = 0,40 

- B base forte de C = 0,5 M, pH ^ 13,70 

si on ajoute o,l mmol ■ l _1 HjO + r pH = 13,60 
si on ajoute 0,1 mmol ■ L" 1 OH", pH = 13,78 

Ces solutions ne sont pas des tampons car leur pH varie avec la dilution ; 
elles sont parfois appelées des solutions * * pseudo-tampon b. 

C. Application pratique : préparation des solutions tampons 

1 . Questions 

Les questions qui se posent sont : quels mélanges choisir? Quelle sera la 
capacité tampon ? Quelles quantités utiliser? 

a. Queis mélanges choisir ? 

Qn choisira les deux éléments d r un même couple Ho/tT, Na + ou 
b/b, H + Cr permettant de Se situer au pH désiré. 

► Mélange Ho/o" r IMa* 

* Qn ajoute Na + (solide ou en solution) à une solution aqueuse de Ho. 

* On ajoute 0 (NaOH) en défaut à une solution de Ho en excès. 

* On ajoute à~, Na + (solide ou en solution) à une solution d'acide fort en 
défaut. 

> Mélange b/bH + , X" 

* b + bH + , X" (solide ou en solution), 

* b en excès + HX en défaut. 

* bH + r X" en excès + base forte en défaut, 

b. Quc/lc sera la capacité tampon ? 

La molarité est responsable de la capacité tampon. 

C, Queffes quantités utiliser ? 

Les quantités utilisées devront permettre de répondre aux deux notions : 
pH et molarité. 



« MfflOll LJ flHIuifw J.Mnec«eu‘ dW 


La réaction acide-base 


2 


2. Exemple 

On veut préparer une solution tampon dédmolaire de pH ^4,00. On 
dispose de : 

* solution 0,5 M HCOOH fpK a = î r 75) ; 

* solution 0 r .3 M AtOH (pK a = 4,75) ; 

» solutions 1 MNKj (pK a = 9,25) ; 

- solution d'acide benzoïque (C^COCH) 0,25 M (pK a = 4 r l 9) j 

* cristaux de méthanoate de sodium HCOO~Na* ; 

* cristaux d'éthanoate de sodium C z H 5 CQ0 - Na 4 (souvent noté AcO* Na + ) ; 

* solutions de benzoate de Na C r 2 M r de NaOH 0,2 M et HCl G r 5 M, 

Quel mélange choisir? Comment préparer 500 ml de tampon déci mo- 
laire ? Calculer fa capacité tampon de la solution préparée. 

3. Réponses 

a r Quel mélange choisir ? 

On choisira le couple dont le domaine de pH inclut Ee pH =4,0. Dans la 
liste des réactifs proposés, on pourrait retenir : 

* HCOOH/HCOO~Na + (pK a = 3,75 - zone tampon 3 r O - 4,5) 

* AcOH/AcO"Na 1 ' (pK a *= 4,75 - zone tampon 4,00 - 5,5) 

- C fi H s C00H/C ô H 5 CO0 _ N4 + (pK a = 4, 19 ~ iqne tampon 3,44 - 4,94} 
Avec une préférence pour HCOOH/HCOGTJa f ou C^COCH/C^COO-Na 4 . 
la valeur de 4,oo étant trop limite avec AcQH/AcQ"Nia + . 

b, Comment prépare* 500 ml de tampon décimolaire ? 

► Exemple : HCOOH/HCOOTSIa 4, 

Compte tenu des réactifs disponibles, on peut envisager une des trois 
solutions suivantes : 

* HCOOH en solution + HCOO - Ni 11 sei ; 

- HCOOH + NaOH en défaut ; 

- HCOO" Na + + HCl en défaut 

P HCOOH en solution + HCÜO“Na + sel 

On utilisera ; * ml de solution HCOOH G, 50 M qui apportent G r 5 ï mmnl. 
de HCOOH et y mmol. de HCGO~Na 4 . x et y sont tels q ue i 

* pour répondre à la molarité (HCOOH) + (HCOO") = 0,1 M, pour un 
volume de 500 mL, il faut que 0,5 x + y = 50 mmol. ; 

* pour répondre au pH = 4,00 ; 

4,00 « 3,75 + Eüg —ï— ; log « 0.25 ; — ï— = 1,778 

° q 5 j ' ° q 5 j ' r Q 5 j( 

X “ 36 ml ; y ■= 32 mmol. = 2 1 76 nig . Wa+ — 6â,Û g ■ mol -1 ) 

Pour préparer 500 mi de tampon Formiate pH m 4,00 déamobtre, on 
introduira ; 

» 36 mL solution HCOOH 0 t 5Q M 

* 2, î 76 g de HCOO~Na ± cristallisé 

* ecru q.s.p. 500 ml 

h HCOOH + NaOH en défaut 

Si on utilise les solutions HCOOH 0,5 M + NaOH 0,2 M : x ml de solution 
HCOOH 0,50 M apportent 0,5 x mmol. de HCOOH ; y ml de NaOH G, 20 M 


il 
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apportent û.2 y mmol. de OH qui génèrent Q r 2 y mmol. de HCOÛ"Na + . Il 
doit rester un excès de H COQ H = 0,5 x - 0 r 2 y. 


■ pH - 400 - 3 75 + 108 ; los ois x'- 0,2 y - °' 2S ; 

0 2 Y = 1,778 

* le tampon est décima la ire (500 rmL) 


Seule la solution de HCQOH apporte les éléments du Z HCOOH/HCOO 
0 r 5 x = 50 mmol. ; x = 100 mL ; ^=160 mL 

Pour prêter 500 mi de tampon Fvrmiote dédmofaire de pH = 4 S 00 on 
mélange : 

* 100 mL de solution HCQOH 0,5 M 

* J 60 mL de solution NaOH 0,2 M 

* eau q.s.p. 500 mL (240 mi) 


t> HCQO" Na* +■ HCl en défaut 

HCOQ"Na + cristallisé + HCl 0,5 M ; x mmoL de HCOO'Na + apportent les 
éléments du I HCOOH/HCOO - ; y mL HCl 0,5 M apportent 0,5 y mmol. 
de H s 0 + qui génèrent 0,5 y mmol. de HCOÛH. Il doit rester du Fotmiate : 
x - 0,5 y mmol. de HCOO"Na + . 

Pour préparer le tampon, on mélange : 

* x = 50 mmol., c'est-à-dire 3 400 mg de HCOQ 'Na " 

* y = 36 mL HCl 0 r 5 M 

* eau qs.p, 500 mL (464 mL) 

► C^H & COOH/C 6 H^COO-Na + (lampon benzoïque HT 1 M) 

A partir de solution acide benzoïque * solution benzoate ■ 

- 1 21,5 mi de solution QH5COOH 0,25 M ; 

* 98,1 mL de solution QH 5 COO"Na + 0,20 M ; 

* eau q.s.p. 500 mL (280,4 mL). 

À partir de solution acide benzoïque ■+ NaQH ; 

- 200 mL de solution C & H 5 COOH 0,25 M ; 

* 98 mL de Solution MaOH 0,20 M ; 

* eau q.s.p. 500 mL (202 mL) ; 

À partir de solution benzoate de sodium + HÇl : 

* 250 ml de solution C t H 5 COO"Na + 0,20 M ; 

* 60,8 mL Solution HCl 0,50 M ; 

* eau q.s.p. 500 mL (189,2 mL). 


c. Calculer h capacité tampon de chacune des solutions préparées 

Quel que soit le procédé de préparation, les capacités acide et basique 
sont uniques pour une solution de pH donné el de molarité donnée 
préparée à partir d r un couple donné. 

Pour la solution formique, on montrera que ; 

• sa capacité ad de est de 54,9 m mol. de protons par litre ; 

• sa capacité alcaline est de 26,9 mmol, d'ions hydroxydes par litre. 

Pour la solution benzoïque on montrera que : 

* sa capacité acide est de 30 r 15 mmol. de protons par litre ; 

* sa capacité alcaline est de 51,66 mmol. dirons hydroxydes par litre, 


• tüns te oüs rte 
la solution fbrm/que, 

la capacité acids ec.f 
supérieure à h caporité 
alcaline-. Cèdes rm 
wo orrt avec le loü que 
le pH impayé est > pK 0 ; 
dans le cas de le solution 

benzoïque, C r «t 
ftovofse la capacité 
a6dt est mfêfiture à 
la capacité dcofrfS egr 
le pH imposé est < 


ncirï 


üu mai 


trial 
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V. Polyacides 

Un polyadde faibté H n a possède plusieurs protons libérables consécutive- 
ment, Au* n acidités correspondent n constantes d'équilibre de K a , à K an . 
Par exemple, pour H^a : 

H a ci + H 3 Q ^ H 2 0" * Hj.0 4 
H 2 eT + HjO ^ Ho 2 " + H 3 0 + 

Ho 2- + H 2 0 ^ a~ 3 +■ H 3 0 + 

Trois équilibres, trois constantes d'équilibre. La nomenclature définie par 
l r l U PAC Qntemationa! Union of Pure and Applied Chemïstry) donne à 
n de K™ le nombre de protons dans la forme acide du couple, Si on prend 
l'exemple de l'acide phosphcnique HjPOj ; 

HjPOi + H^O s* H^P04 + HjQ + (1 re acidité ; 

Kjl la plus forte} 

H 2 .P0ï + HjO - HPOi" + HjO + {2 e acidité) 

Ra 1 

HPOg* + H.jO - POj 5 - + HjO + <y acidité) 

Ka! 

K a3 - HT 2 - 23 ; K i3 - lû" 7,21 ; K„ - 10" 1 * 32 

Mais l'habitude persiste de donner à n de le numéro de l'acidité. La 
î re acidité (la plus forte) K n1 - Ttr 2,23 ; la 2* acidité K a2 = HT 7,31 ; la 
acidité ■ lû 12,32 Quoiqu'il en soit on lit habituellement : « les pK„ 
sont respectivement 2,23 ; 7,21 ; 12,52 t> ce qui signifie impérativement que : 
- la première acidité a pour K, - lü" 2,21 correspond au couple 
HjPCU/HiPO;; 

* la deuxième acidité a pour = 10" 7 - 11 correspond au couple 

WiPO^/HPO 2- ; 

* la troisième acidité a pour = 10“ IÎ4Î correspond au couple 

HPO^/POj'. 


Quelques exemples de polyacides 



P K ,i 

PK a! 

P« af 

Acides minéraux 




H 2 S 

7,0 

HO 


H 3 PO q 

2,23 

7,21 

12,32 

C0 2 CHîC0 3 ) 

6,35 

10,25 


Acides organiques 




Acide oxalique {tGQ H] 2 

1,25 

4,23 


Partrique (CHGH.COOH^ 

3,04 

4,37 


Sucdnique (CH 2 CÛÛH} 2 

4,14 

5,48 


Adipique ((CHj.} 3 -COÛH) z 

4,42 

5,41 


Citrique CÛO«-CH r C(ÛHXÛOH)-CH 3 CÛÛH 

3,94 

4,14 

5,82 


A. pH de solution de polyacide, seul en solution aqueuse 

Prenons un exemple ; diacide H^o. 

H^a + H 2 Q - Ho" + HjQ 4 

Kaî 

Ho" + H 2 0 ^ o 2 " + HjO + 

Kal 

Espèces en solution : HjO + , Hcr", a 2 ', QH“ H^o, 
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Or cherche la relation |M 3 0'I = f(C r K alr K d2r K e ) ; 

[H 3 0 + ] = [HO ] + 2 [o 2- ] + [OH - ] ; C mo |. L _, = [H^J + [Ho - ] + [o 2- ], 

_ [H 3 0~1 [Kcj J , _ [H,û- ][o^] 

" ” IM ' "" [Ho - ] 

Si on néglige dissociation de l'eau, [HjO + ] = [Ho - ] + 2 [a 2 ] 

Les 3 formes H 3 o r Hcr - a 2 ~ sont liées entre elles par les K a et [HjO + ]. 


[H 3 0]-lH0l Hff! ■ [Ho - ] = [fl 2- ] Iffil ; ï&l 




[H 3 Q + ] = [o 2- ] 


IH 3 0'] 


K 


+ 2 


*2 


; e = [o 2- ] 


[H 3 OT | [H a O*] J 


1 1 [H s 0 + 1 [h 5 o + ] 2 

C K, K . K* 

[h 3 ct] 2+ [h 3 o + i 

Sï 

[H â O + ] 3 +K a ,[H î 0 4 ] 2 + [H s O + ] [Ka T K a2 - CK„] -2CK al K a2 =0, Sans 
négliger la dissociation de l'eau, on aurait une équation en [H 3 Q + ]‘ l . 
Quelles simplifications envisager ? 

-Si les acidités sont suffisamment différentes on peut considérer que 
seule l'aridité la plus forte s'exprime. 

Exemple : pH d'une solution de polyatide minéral comme H3PQ4 
K a3 = HT 2 - 33 ; K s2 - 1û -731 ; K âi - 10 -83 32 ; K* ^ K aî K p1 
H3PÜ4 se comporte comme un monoaride de K a = ïO -3,23 ,, de concentration 
C On calculera le pH d’une solution de HjPO* comme pour une solution 
d'un monoacide de K„ = 10' ^et de concentration C, Il est donc évident, 
compte tenu de l'importance du K*, que Ton ne pourra pas négliger la disso- 
ciation de l'acide (il faudrait C > lû 4 - lO -2 * 23 -- ce ne sera jamais le cas). 

“ Si les acidités sont proches, ta deuxième acidité pourra s'exprimer lors- 
que le diacide est seul en solution aqueuse, selon les importances res- 
pectives de la concentration C, et des deux K d . 

Les polyerides sont Utilisés, en solution, essentiellement en présence de 
leur(s) sel(s). Il est très utile de savoir prévoir les formes en solution selon 
le pH, afin de s'affranchir des formes présentes à des concentrations 
négligeables, Cest dans ce but que l'on étudiera le diagramme de distri- 
bution des espèces d'une part pour des pclyacides dont les acidités sont 
titrables séparément et d'autre part pour les polyacides dont les acidités 
sont proches. Une différence importante existe entre les deux. 


B. Diagramme de distribution des espèces phosphoriques 

H 3 PQ4 peut exister sous les 4 formes H 3 PO* H 2 PQ^ HPO|" POj£‘, 
Étudions les fractions u de chacune des formes en fonction du pH : 


concentration en l'espèce donnée 


concentration analytique totale 

h chaque forme correspond un a r noté 0^. L'indice n représente le 
nombre de protons existant dans l'espèce étudiée ; ainsi : 


t H ^J 

C 


« 2 = M2POÜ ; 

1 C 


Hr 


; &o = 


pû 3- ] 


riqh: 


c 


c 
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Comme [H3PÛ4] + [H 2 P 0 4 I + + [PO?] = C ; 

a 3 + a 2 + + «0 = 1 


1 . «3 = 


[H 3 PQ 4 j 


Exprimons toutes les formes de H 3 P 0 4 par rapport à la forme H 3 PQ 4 1 
Iq -%25 i 0 - 7 # H 

[H3POJ ; [HPQÏ 1 - [H2PO4Î ; 

IHPO|-] == ^ - - |H 3 PG 4 ] 

(HgO 4 ) 2 

[PO M_ , 

[HjO ‘1 (H 3 0 ' ] J 


C=[H 3 POJ 


10 - 1.23 10 -S.« [ 0-2U6 

1 + — - + — + 


[H 3 0’ , 1 [HjO'] 2 [HjOf 


^3 = 


11 


u 10-^ + TO ^ T O " 2 1,76 

[H 3 O’] + [HjO '] 2 + [H 3 0^f 


2. fï; = 


JH 2 PÛ 4 -j 


Esprimorts chacune des fermes par rapport à [H 3 P0 4 J : 

— — ,0 


- 7,2 P 


] 0 - w [HiPOil ; (HP°n= ^ [HiPOil; 


poli 


I0 - 1 Î 7 Î., 0 -W 1 




[H. 01 J 

HjPû; 


[H 2 P0^ 


[h 2 to;] 


h^ +i+ J^ + .!W 

H un- lu n+ jï 


«2 = 


I, H3O- [H s O + 3 

1 


3 , fi, — 


uq + . 10 ^ 1 0 -1 9,11 

’ 1 1 +" + “T - 

HT a,lî [HjCT J [H3O 1 ] 2 
[HPO|-] 


I H ‘ P °J= ^ [ HTO ^- [HjPOj] - «=£] [HPO.h 


,s-,_ 10-’ J - 5Î 


pof I - -77-7— [HPori ; 

h 3 U 


«1 = 


1 


[H, Q + P [Hj (TJ ^ 

, 0 - 2 . 23 . 10 - 7 j21 T 0 - 7.21 [HïCrj 


ivriqhted mi 
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4. Cto 


îpoj-ï 


(même raisonnement) 


«o : 


IPQ5-] 


IPOM 


[HjO'l 5 (HjO' 




,0-3!, ;6 IÛ-19S1 


1 


] 3 [HjO r ] 2 [H 3 01 

10-2L7Ë 10 ~ 19,53 10 -»2.32 


Traçons /es coures cr^ = : 



«3 


a2 


c-'O 


pH 


Nous pouvons conclure et retenir que lorsque : 

* P H < 4 r 72 f les seules espèces mesurables en solution sont celles . 
appartenant au couple KjPO^/HjPO^ ; 

*4,72 < pH <9 r 76 r les seules espèces mesurables en solution sont 
celles appartenant au couple H 2 PO^/HPO|'’ ; 

*pH > %76, les seules espèces mesurables en solution sont celles 
appartenant au couple ÜPO^/POj" 

Attention : ces courbes signifient que, si on donne au pH une valeur k, les 
a prennent les valeurs représentées; par exemple ; Q < pH < 5 ; aj 
prend la valeur correspondante. 

Cela ne signifie pas que le pH est créé par H 3 P0 4 mis seul en solution 
pour toutes les valeurs. Si C est la concentration analytique de H 3 P0 4 
a z = 1 signifie que : 

r IHjtT J 

[H-, POj] =& — ; 1 q-2.23 _ UHL ; 

1 2 1 100 C 

[HjO + ] = HT 0 ' 23 ** p H - 0,23 

ID ne s'agit pas de solution de H s PO a seul en solution dans ! r eàu pure 
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C. Diagramme de distribution des espèces 
pour les diacides de pK a proches 

n 2 a + H 2 0 =± Ha" + H 3 0 + 

Ha" + H 3 0 - cr 3 ’ + H 3 0 + ; C = [H 2 a] 4 [Ha“] + [a 3- ] 

Ka.| 


S 

B 

ï 


\ 

b 

1 


L a-t ~ 


\H 2 a\ 


ot-, = 


K a K n K, 1 

1 4 1 4 1 J 


K n K a K n 1 

1 + *1 + ^ 

rHjO + 1 [H S Q+|* 


lH 3 0+3 |H 3 Q+l 2 


[ H 2 o 1 


Prenons l'exemple de l'acide sueeintque : pK a =* 4,19 ^ 5,48, 


«2 


I 


14 


10- 


,19 


10 


-$&7 


IH 5 0*1 |H 5 0-p 

rx a = 1 si H z d peut être considéré comme pratiquement seul en solution, 
c'est-à-dire si [H<r] et [o 2- ] sont négligeables devant [Hjo], la somme des 
termes en [H 3 Q + ], 


10 


- 4.19 


10 


- 9,67 


[H 3 0] [h,o] 

[H 3 0 + ]> 3 0" a - B ; [pH <2,19] 


«2 = ; Et! = 


< 10 -2 ; [HjOY - lü~ 2J9 [HjO + ] - T CT* 67 > 0 ; 


I. Htf-J 


1 lÜ" 4 - 19 1H,0 + ] 


L i 1 '5 U 

— — ; pour quelles valeurs de pH, h, = 1 ? 

IO J19 [H,0‘] 4-1+ 1° ' . 

[H 3 0 4 ] 

in-5,4S 

1 si 10 4 '^ [HjO + ] + — < 10~ 2 

h 3 o + 

} [H_,tT] 2 - 10 -3 [HjO f ] + 10" 5 ' 4 ® < 0 

O" 4 - 4- T0 i: "- 5 ' 4B + serait négatif ce qui est impossible. 

est jamais = T ; Ha“ n'existe jamais seul en solution ; 
e est la valeur maximale possible pour a, ? 

r maximale de n, en fonction [HLO'l ; a, = - 

’ 1 5 1 ' [H^O + ] 


K, 


K* 

41+— S*- 


’[H 3 0 + j 


J Ka_ 1 

ei +1+ wr 

L ri-Ln 4 -! 


[h 3 o' 

K a 
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c'est-à-dire [H 3 0 + J = ; si [H 3 0 + ] > ^ K a .K a , , la dérivée est néga- 

tive. a, est maximum pour [H 3 G + J = iK a| K (j et égal à r 


«1 


/A 

K 3 


K. 

+ 1 +■ ; 

V K o,Ka 


K a 

1 + 2 1 


Ik, 


a i 1 a| 

soit pour l'acide succinique «1 - 0,69 pour pH -4,83. 


3, «o ■ 


la 2 "! 


r^-irlH 3 0 + ) 2 . |H 3 0 + ] 1 lO^O+F+IÜ^H^l 

10 1 IQ-9.A7- ' 10 -S r 4B + 


Oq= 1 ; o 2- ~ seul en- solution ; 1 O 9 '*” [HjÛ*] 2 + 10^ ,4ie [HjO 1 "] < 10 _î 
pH > 7,45 

Traçons tes courbes oy, = f(pH) : 



U ft5 1 1.5 ? ?4 3 IS 4 4, J î H É s .5 7 7 , J 9 3.5 9 M l4 1Q.5 11 1 1,5 13 13.9 13 13.9 14 


PH 


Il suffît d'observer ce diagramme de distribution des espaces pour cons- 
tater qu r il existe une zone de pH où coexistent les formes a 1 ' et Hjcr. 
Lorsque a 2 " devient négligeable, H 2 o ne Test pas et réciproquement Ho" 
ne peut donc exister seul en solution et a r < ] . 

0 , Neutralisation des polyacides ou des polybases 

La neutralisation d r un polyacide, comme par exemple H 3 o, conduit : 

* soit à un sel hydrogéné si! y a neutralisation d'un seul des deux protons : 
h 2 ct + GH" - Ho" + H^O 
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* soit à un sel non hydrogéné s'il y a neutralisation des deux protons ; 

H 2 q + 2 OH" - a*- + HjO 

11 existe donc deux types de sels très différents l J un de l'autre, puisque le 
premier possède encore un proton donc, de ce fait un caractère acide, le 
second ne pouvant être que basique. 


t. pH des solutions de sels de pülyatide (ou de polybase), 
seuls en solution 

a. Sels hydrogénés, de polyaddcs (et d'une base forte) 

Par exemple : le sel NaHcr sel mono-hydrogéné de l'acide H ; o est un élec- 
trolyte fort. Mis en solution aqueuse, il donne immédiatement Na + + Hcr. 
Hd" peut être à la fois acide et base, c'est un armphotère : 
acide : Hd" + H 3 0 si HjO + + d J " 

K, n (du -diacide Hyâ) 

base : Hd" + H 3 0 ^ OH" + H 2 o 

Khi 

Si G mol ■ L" 1 est sa concentration analytique, 

[Na*] = C et C = [Hcr") + [a 2 "] + [H^J. 

Les espèces en solution sont : [HjO*] ; [Na + j ; [Hcf] ; la 2 "} ; (H 2 o] ; [DH”], 
l'éledroneutralité impose : [HsQ + ] + [Na + ] - [H a~] * 2[cj 2_ ] + (OH"]. 

La résolution conduit à une équation en [H s .0 + ] ,q . Quelles simplifications 
peut-on envisager 1 Le sel e&E amphotère, c'est-à-dire a priori, ni très 
acide, ni très basique ; on peut envisager de négliger à la fois [H z O 1 ] et 
[OH - ], autrement dit de considérer; [H 2 Q + ] négligeable devant [Na*] et 
[OH'] négligeable devant [HeT] + 2 \a 2 ]. 

On énonce parfois : a si la concentration est suffisante h-, Dans ce cas : 

C - [Ha~] + 2[u 2 *] et C = fa 2 '] + [Ho"] + [H 2 aj, 
ceci implique que Jd 3 ”] = [H 3 d] 




[H,Q»][Ho-] : . [H,0-Ho 2 ] . 
[H?d] [Ho"] 


[HjOI - ; 


pH- i pK.i + i pK (J 
Le pH est indépendant de C 

Observez bien que l'on retrouve la valeur démontrée pourcti maximum 
dans le paragraphe précédent; lequel peut être égal à T lorsque les 
acidités du polyacide sont titrables séparément, 


b. Sei non hydrogène de pal y aride (al d'uns base forte) 


Le pH sera celui d r une polytMse. En effet, prenons l'exemple de Na 2 a 
(électrolyte fort) qui donne en solution iNa* et a 2 ~ ; a 2 ~ est une dihase 
faible. 


o 2 " + H 2 0 ss Ho" + QH“ 

Kti (du diacide K.-eh 


Ha" + H 2 0 ^ OH" + H 2 a 

Khî 

L'électroneutralité conduit è [HjQ*] + [Na"'] = [Ho”] + 2jd 3- ] + [OH”] r ri 
s'agit d'une base, [H % 0 + ] est négligeable devant [Na + ], 

Si C mol l" 1 est la concentration analytique de ce sel 
C - [Ho ] + j o 2 "] + [H 2 cr] ; [Na + ] = 2C 


■ riant 
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Si K bl et K b2 sont de même ordre de grandeur on considère toutes les 


formes : 2C - [H o~] + 2[cf 2 ] + [OH] ; 2C - [QH\ - Kl 


C=[G>1 


1 + 


S . *b,K b , 


[OH I [OH Y 


2 + ■ 


'■lui 


IOH-J. 

conduit à une équation au cube en [QH~l 3 , 


* 5i Ktn > tout se passe comme si on était en présence d'une mono- 
base laible de K h = K u et de concentration C Le p! J se calcule comme tel. 


c. Courbe de titrage d'un polyadde par une base forte 

Prenons comme exemple l'acide phosphorique H 3 P0 4 qui possède 3H et 
peut donner trois réactions de titration différentes : 

HjP 0 4 + l NaOH - HjO + NaHjPO* 

dihydrogÉnophoiphabe de «dium {ou phosphan? mcmcfiOfSque) 

HjP0 4 + 2 NaOH - 2 H 2 0 + Na 2 HP0 4 

münohydrogerwplMMphale de sodium (phosphate dis*M ipu ej 

H 3 PO„ + 3 NaOH -» 3 h 2 0 + Na 3 PQ 4 

phosphate de sodium tptephale triKî^iqijHï) 

Us trois pK a sont 2,21 -7,21 - 12,32, 

Décrions la courbe pH ■ f<x>, où 

quantité OH" introduite (q mmol.) 
quantité HjP 0 4 é doser (q 0 mmo|.) 

Cette quantité q 0 = C 0 V. 

On considérera que le volume V reste constant pendant tout le titrage. La 
quantité de base [OH ] introduite q = xq^. 

* p H initial, pH = f [C^ K a = 10 -3 (rf HjPQ* seul en solution). 

* 0 < x < 1 : avant le premier point d'équivalence, on est en présence d'un 
mélange de H 3 PQ 4 et Na + H 2 POj.. 

Quantité OH" introduite = xq D ; quantité lya + H 3 P0 4 formé ■ *<)□, 
Quantité restante do H 3 PQ 4 = q 0 - xq^ = ( 1 - *), 


Dans l'hypothèse de recul complet d'équilibre pH — 2,23 + log — 


% O-*) 

Pour une telle valeur de pK a , il s'agit d'une approximation qui est suffi- 
sante pour décrire la courbe, Toutefois, pour le cas particulier que 
représente x ™ 0.5 {la de mi -neutralisation de la première acidité), si l'on 
calcule de façon rigoureuse le pH, par exemple fors du titrage d'une 
solution 1Q -2 M dé H 3 PÜ 4 , le pH calculé est de 2,65 (et non 2,23 si l'or 
faisait; l'hypothèse du recul complet d'équilibre). 

■ jf = 1, seul Na + HjPO^ est en solution ■ toul se passe comme si on avait 
introduit q ü mmol. de Na 1 H 2 P0. 1 en solution aqueuse. 

HjPOJ dihydrogénophosphate de sodium est un amphotère. Il appar- 
tient aux deux couples : H 3 FÜ 4 /H 2 PQ 4 et HjPO^/HPOj', 

H^PO* + HjQ st H 3 PQ 4 +■ OH- 

Kb i = Îü-'UT 

H 2 PO l + h 2 o - h 2 poj + h 3 o* 

Kij - lcr?-!’ 
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[Na + ] = C ; [Na*î + [H 3 0 4 ) ^[H^ü;] 4 2 [HPO^-J en posant l'hypo- 
thèse que : 

[H 3 0 *'] est négligeable devant [Na 4 | r C = [K 2 PÜj] + 2 [HPû|~]. 

Or C = |H 3 POJ + IHjPOïJ +- [HjPO^, d'où IK^OJ - |NP0|1 
Donc ’ 


K jS K aJ - [H 3 O f ] 2 ; pH = % pK„ + V s pK„ s - 2 - 4 3 + 7 ' 21 . 4 ,7î 

* l< x< 2, avant le deuxième point d'équivalence, on est en présence 
d r un mélange de Na + , H 2 PÛ 4 et 2 Na 4 HP0 4 _ . 

Quantité D'H" totale introduites,^. 

Quantité de HPO*" formée = quantité de OH" apportée en excès après 
la transformation complète de q, ? mmol. de H 3 PO fl en MâHjPOï, soit 
*q,s - qo- 

ll reste une quantité de Na 4 H 2 PQ^ = q D - (xq a - q 0 ) = 2q 0 - xq 0 


pH = pK a2 + log 


q n fc~1) 

q 0 (2-x) 


-K = ] t 5, K a = 10 731 } K b = 10 -e ' 79 ; les deux constantes sont faibles, il y 
a recul total d'équilibre : [HjPCfl = [MPO^"] ; pH =pK aî ; pH ^ 7,21, 

— 2, on est en présence de q D mmol. de Na 2 HP0 4 [2 Wa + HPQ 4 "[ en 
solution aqueuse.(rnonohydrogénophosphate de sodium]. HPO|" est un 
amphotère : 

HPO$"4 H 2 0 =± H 2 P0; + OH" 

¥w - «r*™ 

HPO^" 4 H 2 Û PO^" + H 3 0 4 

K.-I =rlO' IJl,;2 

Considérons [H 3 0 4 ] et [OH"] comme négligeables ; l'électroneutralité 
devient ; [Na + ] - [H 2 PO^] 4 2 [HPûJ-] + 3 [PG|) r [Na 4 ] = 2 C. 

Avec C = [H 2 Pû;] +■ [HPQ 7- ] + [PQ^"], ceci implique que : 

IHjPOi] » pOM 

K K _ lH a O-l[HPOn [HjQ-HPOj-1 
“ “ [H 2 PO' , -J [HPOJ-] 

K.jK.s-IHjO’) 2 ; pu- 9, 76 


* 2 < x < 3 avant le troisième point d'équivalence. 

Quantité OH" introduite = xq r ,. 

Quantité de PG^" formée = quantité de OH" introduite au-delà de la 
transformation complète de q ü mmol. de H 3 POj, en Na a HP0 4l soit 
xq 0 - 2q 0 . 

Quantité HPQ|" restante : q*- (xq ü - aqj - 3q ft - xq*. 


pH = pK aî + log 


q a (* - 2) 


; relation suffisante pour décrire une courbe r 


q 0 (3-*) 

malgré l'importance du K bM On pourra en revanche calculer dans un cas 
précis le pH pour x = 2,5 (demi-neutralisation pour une concentration 
de lO -2 M de HjjPQir par exemple pH ■ 1 1,55 et non 12,32), 
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VL Aminoacides 

Les notions d'adde-base contribuent doublement à l r étude des amtnoa- 
ci des en solution aqueuse car : 

* elles apportent des éléments d'information pour démontrer leur 
structure ; 

* elles permettent la détermination du pH isoélectrique des différents 
amino-acides. 

A. La forme « neutre » est un Zwitemon 


Un aminoacide a pour structure globa'e 



En solution aqueuse r aux pH extrêmes, cet aminûËCide peut aussi exister 
deux formes : 



diacide rtibese 


La fcurne neutre correspond à un amphotère. La question se pose de la 
structure réelle de cet amplnotère, On peut le concevoir de deux façons 
différentes, la structure « neutre » peut correspondre à : 


Pl 




O 



GOGH 


MH ? 


ou 



Forme neutre 
ne portanl pas tre charges 


Forme g lob a lame rut neutre portant 
uns charge positive et une charge négative 


Zwitanrlon 
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Les notions acquises dans le chapitre de neutralisation (mélange d'acides 
faibles ou diacide), nous permettent d'affirmer que cette forme double- 
ment chargée t (appelé* Zwiterrion) correspond à la structure de la 
forme ■ neutre *. 

En effet si l'on compare les pK a du glycocoîle (aminoacide le plus simple : 
MH ï -CH 3 -'ÇOQH) ï, 3S et 9,77 à ceux des composés organique* simples 
ne contenant qu'une seule des deux fonctions* CH 3 CQDH et CHjNHJ 
dont les PK 5 sont respectivement 4,75 et 10,64, il est aisé de conclure 
qu'une fonction carbonique a un pK a proche de 4—5 et qu'une fonction 
-NH£ a un pK a proche de 9-10, Ainsi lots de la neutralisation par une 
base du diacide R(R')-C-(NHj)(CÛOH), la ptetnière acidité à être 
neutralisée est celle du groupement -CO OH (le plus fort), L'amphotère a 
donc pour structure R(R')-C (NHj) (COQ - ), la forme neutre de l'aminoa- 
ddc cm solution aqueuse est bien la forme Zwitterion doublement 
chargée t, globalement neutre. 

B. Détermination du pH îsoélectrique 

f , Cas des aminoacides neutres 

Un aminoacide « neutre * (comme le glycocoîle : NH 2 -CH 2 -CQQH} peut 
s'écrire sous forme p raton èe : HjO + . Si on augmente le pH de la solution, 
la perte d'un proton conduit à la forme Zwitterion : Ho*, la perte du 
deuxième proton conduit à la forme o". 

Pour que la solution d'aminoacide soit électriquement neutre, il faut que 
les concentrations des formes différemment chargées s'égalisent Dans ce 
cas, il faut que ïH 2 <? + ] « [■?”]. 

Les pK n sont : 

2,35 et 9,77 ■ W~^ 5 - IHaJ [H 5 0 + ]/[HjO + 1 et 10“ 977 = [H s O + ] [dl/IHo]. 
D'ou [H 3 0 + ] 2 - îo ^ lO -977 , 

P H i»dwri 4 ut du glycocoîle - ' - 6 , 06 , 

2, Cas des aminoacides acides 

Ces aminoacides possèdent une fonction aminée NIH 2 et deux fonctions 
carboxyliques^ 

Par exemple, l'acide aspartique H00C-CH 2 — CH(Nhf 2 )COOH de 
pK a = 2,08, 3,94 et 9.98. est un triacide sous sa forme proton èe (NHj, 
COQ H, CÛOH) : on le notera (H 3 Asp + ) t Si on augmente progressivement 
le pH, on fait apparaître successivement les formes H 2 Asp* H Asp - , Asp J ’, 
Pour obtenir l'électroneutralitè il faut que [H 3 Asp + ] = [H Asp - ] + 2[Asp ?- ], 
Or pour que [HjAspT existe, il faut que le pH soit suffisamment acide ; 
2jAsp 2 "3 est alors négligeable devant [HAsp']. Llélectroneutralité reposera 
donc sur |H 3 Asp 4 ] = [HAsp'J r 1 o -a,oe =[H 2 Asp :ï ] [HjtTJ/jHjAsp 4 ! et 
HT 3 ' 94 = [HjO^liHAsp ]/[H 2 Asp = ], [H 3 0*] 2 = 10" 203 HT 394 . 

Le P H iiuÉ ; ïcii ;l;us l'adde aspartique » (a,oa +■ 1 94)/2 - 3,0 1- 

3, Cas des aminoacides basiques 

Ces aminoacides possèdent deux fonctions aminées et une fonction 
carboxylique, Par exemple la lysine de pK a - 2,16, 9,18 et 10,69, est un 
triacide sous sa forme diprotonée (NHj, NHj, COOH) que l'on notera 


>ny 

r J 
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H 3 Lys 3+ , St on augmente progressivement le pH, on fait apparaître succes- 
sivement les formes H 2 Lys + F HLys, Lys", Pour obtenir E'électroneutralité, Il 
faut que [Lys - ] = [H 2 Lys + ) + 2[H 3 LyS 2+ ]. Or pour que [Lys - ] existe, il faut 
que le pH soit suffisamment basique ; 2{H 3 Lys ï *) est alors négligeable 
devant (H 2 Lys 4 ). Lêlectroneutralitê reposera sur [Lys - ] = [H 2 Lys f ], 
10- ,aw = [H 3 (T] [Lys“]/[HLysl et 10 _9 ' ie = [H J O i l [HLys]/[H 2 Lys + i 
Au total [H 3 0*] 2 = io -KUB - iû -9 - ia - lO -19 - 67 , [H s O + ] - io -9 - 93 . 


(10,69 + B A g) = 9 


Le pfWisftjque de la lysine = 


VIL Quelques applications de la réactions acides 
acide-base dans le domaine pharmaceutique 

A, Les médicaments * anti-acides » 

Le but de ces médicaments est de traiter de façon symptomatique les 
manifestations douloureuses de l'hyperacidité des voies digestives supé- 
rieures, l'ulcère gastroduodénaL la gastrite, la hernie hiatale et l'cesopha- 
gite. 

Ces médicaments agissent soit par ° effet tampon acide- base *„ soit en 
neutralisant une partie de l'acidité, Parmi les plus utilisés on peut citer 
ceux à base de phosphate d'aluminium (Pfroiphalugef), de mélange de 
carbonate de calcium et de carbonate de magnésium (Mob) ou de 
mélange d'hydroxyde d'aluminium et d'hydroxyde de magnésium 
(Maafox). 

B. Délitement des comprimés effervescents 

Le délitement de ces comprimés est assuré par le dégagement d'anhy- 
dride carbonique généré par l’action d r un acide organique sur un sel de 
carbonate. L'aride le plus utilisé est E'acide citrique mais cela peut aussi 
être l'acide tartrique. Comme sels de carbonate, on utilise surtout du 
carbonate acide de sodium ou de lithium mais on peut aussi utiliser du 
carbonate de calcium ou de magnésium. 
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ENTRAÎNEMENT 


Série 1 


1. Objectif : bien comprendra le tien entre acide et 
base conjugues. 

Sois le couple RNHj/RNh z dont le ptc, est de 9,70. 

Ecrire les ëqiiül ons de l'acidité el de le basicité- du couple 
en sdulion aqueuse. Quelle est le constante de basicité 
deœcoupte? 

2. Objectif ; comprendre l'approximation cachée 
derrière pH = - loj C. 

a) À 100 pL dune sdmion d'acide perchlonque 
HCIQ,, 0,02 M on ajoute 2M ml d'eau distillée. 

Quel est le pH ? 

b) On effectue une dilution au i /200 e . quel est le pH 7 

3. Objectif ; savoir calculer le pH d'une sPlutlon 
de diacide fort, 

Quel est le pu d'une solution «ntimolaMe de HjSO^ (que 
l'on considérera comme diacide fort) 7 

4. Objectif ? comprendre l'importance et du K a 
et de le concentration sur fa dissociation 
des prctalytes faibles. 

Quel est pH des solutions aqueuses des acides Ho 
suivants : 

- Hc?| : pK a Hai/ùi- = 2,00 pour les concentrations 
C - 10“' M, 10 3 M, lü -5 M ; 

- hk? 2 pK a nti^caj- = 4,00 pour les concentrations 
C - 10’ 1 M, 1ET 3 M. 1 €T' J M r 

- Hcj : hsM 3 - *■ 00 P'Jur les conCcrttratiürïs 

C= ICr 1 M, ICr 3 M, l£r 5 M. 

Compare*: 

5c Objectif ; comprendre l'indépendante 

des protons dans un mélange d'acides forts. 

Qn mélange 20 mL dé sdulion de I INO^ 0.015 M avec 
20 mL de HCl 0,01 M el bü mL d'eau distillée. Quel est le 
pH ? 

9, Objectif : CBmmiK pour ]' e xtrii précèdent, 
mais attention au mélange des réactifs. 

Qn mélange 50 ml de sduticei de HMQj de pH = 2,42 
avec 25 mL de HCl de pH = l,S5 ei 125 ml d'eau 
distillée Quel est le pH ? 

T. objectif i comprendre le recul de dissociation 
du prototyle faible. 

Quelle est la concentration en protons des solutions 
suivantes : 

a) une wlutiun d'acide fan HA 10 3 M ; 

b) une solution d'aode laible Hcr IÛ" M -de pK., = 3,00 ; 


ç) unç solutinn d'aade frai HA 10 ■ M Et efaede faiHe 
Ha 1Û~ 3 M dé pK, - 3,00. 

MnnlreJ qu'il y a bien recul de dissadaton de l'acide Ha. 

B, Objectif : comprendre la participation au pH 
dé deux acides dé pK, pruchés, en mélangé. 

a) Quel esl le pH d'une solution de Ho, 10' 3 M 
de pK à - 3.00 ? 

b) Quel esl le pH d'une solution de Ho i 10 r M 
de pKj - 4,00 7 

c) Établir la relation au cube dom la résolution permet 
de calculer le pH d'une solution 6e Ho, ICr* M 
de pK 4 - 3,00 et de Hq 2 10" 3 M de pK 4 * 4,00 ? 

S. objectif c savoir calculer le pH d'une solution 
après dilution. 

Dans une liole jaugée on intrraA.nl ? mL de solution 
d'hydroxyde de potassium 0,01 M et de l'eau dislillée en 
volume suffisent pour 200 ml ; sait A cette solution. Cent 
microfitres de solution A sont ajoutés a 100 mL d'eau 
distillée : soit B cette nouvelle solution. Quel esl le pH de 
la solution B 7 


1 1. Objectif : comprendre la différent* de 

coi»pnrto.m*nt dans, l'eau dts différents sets. 

a) Quel est le pH d’une solution l ,50 l O -2 M 
d'acétate de potassium 7 

b) Quel est le pH d’une solution 1 ,20 10" 2 M 
do chlorure d'amrnanium ? 

c) Quel est le pH d'une solution l ;D ■ iO -i M d'acétate 

d'atnmoraijm ? 

Objidif : en mprendre l'Lm portance du K. pour 

prévoir l'importante du recul d'équilibre. 

Quel est le pH de la sdulion obtenue en mélangeant 
tOÜ mL de solution de Ha 2- ICr* 7 M avec 50 mL 
d'eau ?<pK d ^-3,» 7) 

Quel est le pH de la solution obtenue en mélangeant 
P00 mL d'eau avec 50 mL de sduniûn de o"Nj + 
4-1CT 3 M 1 

On mélange 100 ml de solution 2 IQ~ 2 M de fto de 
pf^ = 3,00 avec 50 mL de sdulion de a'Na 4, 

4- îo' 2 m. Quel est 1e pH 7 Montrer le reoJ de 
l'équilibre H a ^ a~. 


10. Objectif r com pre ndre que le pH est 
indépendant dé la concentration. 

Quel est le pH d'une saluticn contenant 256 mg de 
KtoOj 7 


12 , 

a) 

b) 

t) 
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d) Quelle quantité x de c'Np. + faudrait-il introduire dans 
50 mL d'eau pour que facide Hn apporté par lûQ mL 
de wlutiqn 2- 10' 2 M ne soit pas Æwqgé ? 

e) On méîïir^e 100 mL de sululion 2-10 ? M de Ho de 
p^ a = 7,30 avec 50 mL de solution de 

o Na 1 4 ■ 10 2 M. Quel Est le pH de La solution ? 
Montrer le reaJ de t'équilibre Hc <T. 

f) Qn rrrÉbnfre 1 00 mL de solution 2-10 2 M de Ho de 
pK a = lïjOO avec 50 mL de Bdufan de 

a 4 10 2 M. Quel ea le pH du là solution 7 
Montrer le recul de l'équiiifcne Ho ^ a~. 

13. Objecté : comprendre les différent cas 
lors de la neutralisation d' u n adde fort 
par une base forte, 

Quête sont les pH des mélanges suivant : 
à) 20 mL do solution de NdÜH 1 ,0- 1D" 2 M avec 10 mL 
de HQ 075 ■ U0" 2 M ? 

b) 25 mL dé solution de NàOH li,0- 1D" 2 M 3v« 15 mL 
de HQ i,o- îür 3 m? 

c) 20 rnL de solution de NaOH 2,0 ■ 10' 7 M avec 50 mL 
de HCl 6,0' lü" 3 M 1 

d) 20 mL de solution de HCL 2.0 ■ i Cr 2 M avec 1 5 mL 
NjOM 2,75 HT* M 7 

e) 20 mL de solution de WaQH 3,0- I0 -2 Mavec 15 mL 

HCL 2,75- 1Q -2 M 7 

14. Objectif : comprendre les différents cas 
lors de la neutralisation d'un adde faible 
par une base forte. 

LO pKfl du couple HaftT - 4.50, Quête sont te pH si l'on 
mélange : 

a) 25 mL de solution de Ho l ,0 ■ lO _i M avec 5 mL de 
NaQH 2,0- I0" 2 M ? 

b) 25 mL de solution de Ho 2,0- io -2 M avec 1 2,5 mL 
de NaOH 2,0- HT 2 M? 

c) 25 mL de solution de Hcr 1,0- 10' 2 M avec 12,5 mL 
de NaOH 2.0-ICr 2 M? 

d) 20 ml de solution de Hrr 2,0- 10" 2 M avec 25 mL de 
hlaOH 2,0-1 (T* M 7 

13. Objectif : comprendre l imparlance du pK # 
sur le pli et le recul d'équilibre. 

Quda sonl les. pu des mélanges suwants. : 

a) 50 mL de Hc 1,00- 1Q" 2 M + 25 ml île NaOH 

1.00- 1Û" 2 M tpK, m *-« 5,50j 

b) 50 mL de Hc 1 .00 ■ 1 D" 2 M + 25 ml de NaOH 

1.00- l0- 2 M(pK ahtoiV = 2 f 23> 

C] 50 mL de b 1 ,00 - 1 0" 1 M +■ 25 mL de HCl 
1,00. 10 -2 M 11.30} 

16, Objectif ^ comprendre les différent* cas 
de la réaction de neutralisation d'une base 
faible par un adde fort. 

On titre 50 ml d'un mélange 2 - 1 0 -3 M en HQ et 
5 10 3 M en Oh 3 COOh par une solution d'hydroxyde de 
potassium — 4,75). 


e) Quel est le pH du mélange après addition de 5 mL de 
la solution de KQH 7 

b) Quel est le pH du mélange après addition, de 10 ml 
de là Solution de 'COH 7 

c) Quel est le pH du mélangé après addition de 20 mL 

de la solution de (OH, 7 

d) Quel est le pH du mélange après addition de 35 mL 

de la solution de <Oh : 

e) Quel est le pH du mélange après addibon de 50 ml 
de la solution de sÇQH } 

1 7. Objectif : comprendre l'importance 

de la différence des pKj pour prévoir la réaction 
de neutralisation de deux acides présents dans 
la même solution. 

On tibré 50 mL d'un mélange 10' 2 M en cl 5 ■ LO" 3 M 
en Hc?^ par une sclulion d'hydruicyde de potassium 

2- 1er 2 M, fp* fll = 4,70 : pK j2 = 5,20), 

a) Quel est le pH du mélange après addition de 75 mL 
de la solution d<î RDM ? 

b) Quel «t le pH du mélange après addition de 12,5 mL 
de la solution de <OH ? 

cj Quel est le pH du mélange aote addition d# 20 ml 
de lu solution de KÜH : 

d) Quel est le pH du mélange après addition de 25 n:_ 
de là solution de KO H ? 

e) Quel est le pH du mélange après addition de 32,5 mL 
de là solution, de KQH 7 

0 Quel est le pH du méfange après addition dé 50 ml 
de la solution de KO H ? 

18 . Objectif t savoir calculer une capacité 

tampon. 

On mélange 100 mL de su'uüon aqueuse daode 
benzoïque 0,12 molaire avec 50 ml de sclutinn 
d'hydrcuyde de potass . m 0, 5 molaires 

= ^.20>- Quelle est la Capadlè 

tampon de ce mÉkinge ? 

19. Objectif : savoir calculer une capacité 
tampon. 

On mélange IÜD mL de scLjUon aqueuse dTadde 
bemqique 4.50- 10"' M avec 50- ml de solution de 
buriiûate de sodium 0.15 molaire Quelle est la captnrité 
tampon de ce né ans.c ? 

20. Objectif ; comprendre que,, pour des polyacides 
de K,, très différents tif râbles séparément, 

la première acidité peut être prise seule 
en considération. 

a) Calculer le pH de solutions, aoueusuv d'onde 

phosphonque ; Ifr 1 M, itV 3 Wt lû“ ! M. KT*fcL 

b) Pour chacune cf entre elles, calculer le pourcentage 
d'ionisaticn, 

c) Vérifier que la deuxième acidité peut élre négligée. 
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31. Objectil ; réaliser que, lorsque (et acidités 
sont proches, le raisonnement précédent 
peut s'appliquer dans certains cas. 

Les pK a de l'acide tartrique (-CHOH-COQH] 3 sont 3,!0 
et 4,30. Quel est !e pH d'une solution d'acide tertrique ; 

a) centnrnolairG ? b) millirrralûire ? 

33. Objectif : comprendre Fa distribution 
des espèces pour les polyacides de pK 4 
très différents. 

Soit un diacide Hjd dont les pK^, sorn respectivement : 

2.60 : 7, 1 0 . 1 1 ,40. Quelles sont les espèces en solution A 
pK : aj 3,00 ? b) 4,65 ? t) 6,00 - d> 9,25 ; e) 1 1,50. 

33, Objectif : comprendre que la seule dissolulton 
dans l'eau d'un protelyte polyfondionnd 
ne permet pas d'obtenir la forme unique h,,b 
ou a 11 '. 

Soit une solubon de Hat? dent les pK. d sont 
respectivement : 2,50 ; 7, CB ; 1 1,50. 
d) Pour quelle valeur de pH la forme eniste-t-eüe 
seule en solution 7 

b) Comment obtenir ce ph â partir de 200 mL dure 
solution 1Û -1 M rie H.a 1 

c> Pour quelle valeur de pH la forme o 2- existe-t-elle 
seule en solution 1 

d] Comment oblemr ce pli a partir de 200 mL d'uw 
solution 10" 3 M de Najtr 7 

14. Objectif : comprendre la distribution des 
espèces pour !«s polyaddes de p K a proches. 

Soit un diadds H -ci dont les pK d sorti respect-vernent : 

3.60 et 4,50. Quelles Mm Iës espèce* en solution â pH : 
a) 3,60 ; b) 4,05; c) 450 ; d) 5,0, 

25. Objectif : savoir calculer les concentrations 
des différentes espèces chimiques lors 
de la neutralisation d'un pdyaddt 

L'aode citrique HQCCCHj-fÛHiqCOÛHl-CH^CQÛH esi 
un triacide (que Ton notera h s éî> dont lespkj sont : 2,94 ; 
4,14 et 5,32. À 200 mL d'une sdulicci aqueuse d'rnçide 
citrique 1Q" 3 M, en ajoute la quantité idhydronyde de 
potassium nécessaire pour amener le pH A 4,14. Quelles 
sont les espèces citriques en solution cl leurs 
concentrations respectives ? En déduire la quantité 
d'hydroxyde de potassium ajoutée Qu'en pensez-vous 7 

2t. Objectif : comprendre le comportement des sets 
hydrogénés de polyacidè. 

Queî est le pH rfune solution de NaH 3 POjHT 2 M 7 
Quelles sont les espèces en solution 7 

13. Objectif : comprendre la différence entre 
amphotêre dont les pK a sont proches. 

Quel est le pH d'une solution ldr 2 m de tartrate acide de 
sodium ? Les pK a de l'aride tart'ique (— CHÜH-CÜOH| 2 
sont 3 , 1 0 et 4,30. Quelles sont les espèces en solution 7 


ît. Objectif : comprendre que, dans ce type d? sel, 
le pH est indépendant dé (a concentrai ion. 

Quel est le pH d'une solution de NaHjPO,, 10" 1 Ml 
Quefles sont les espèces en ■solution 7 

29. Objectif ; comprendre le comportement des sels 
hydrogénés de potyacide. 

Quel ççt le pH <June solution de NaH 3 PO q lO -2 M 1 

10, Objectif ; Comprendre que, dans ce type de sel, 
le pH est indépendant de la concentration. 

Queî est le pH d'une solution de Na ; H PÛ 4 1 0 -î M 1 

lf, Objectif : comprendre te pH créé 

par une polybase de très différents. 

■Calculer le pu de solutions de Wa^PÛ* de concenriratton : 
lû" M, FO -2 M, 1Q" 3 M. Ptiur chacune de ces 
Donccrtlraliioins, calculer Oq Cf a ■ , 

32. objectif : comprendre le pH créé per une dlbase 
de K b proches. 

Quel est le pu d'une solution îo -2 M de tarirate de 
sodium Na 2 ï 1 Quelles sont tes espèces en solution 7 
Les pK d de l'acide rartrïque (— CHOU— GÛOH] ; sont i.lü 
fit 4,30. 

33. Objectif; comprendre la neutralisation 
progressive des acidités, lorsque les pK„ 
sont très différents. 

Quel est le pH du mélange de 25 mL d'une solution 
10-2 M (ftun acide H i( ? (de pK, = 2,50 ; 7,00 ; 1 1,50) 
avec : 

a) 5 mL de solution de NaQH 2 ■ 1 0" 2 M 7 

b ) 1 3,5 mL de solution de WaQH 2 ■ I O" 2 M 7 

c) 20 mL de solution de NaQH 2 ■ lCr 3 M 7 

d) 25 ml de solution de NaOH 3 ■ 10" ? M ? 

e) 30 ml dé sduttOn de NaQH 2 ■ IO -3 M 7 

34. Objectif ; comprendre la neulralîsatian 
progressive des acidités, lorsque les plt a 
sont proches. 

Quelle* sont les espèces en su jLoi: et quel est le pH du 
mélange de 25 mL d'une solution IO" 3 M d'un aude Hj* 
(pK a : 4,20 ; 5,20) avec : 

a) 7,5 mL da solution de NaQH 2 ■ \0~ 2 M 7 

b) 12,5 mL dé solution de NaOH 2 - IQ^M? 

C) 10,75 ml de solution de NaQH î ■ 1 0" 3 M. ? 

35. Objectif : comprendre l'importance die la 
différence entre les pK a sur la nature des 
espèces en solution Hors de U neutralisation. 

a) A un Irim de solution 0,10 M d'un diacide H^a, on 
ajoute 62 mrrol. d'hydroxyde de sodium. Quel est le 
pH 7 Les pK a du décidé H 3 a sont 4,2Û et fl, 20. 

b) La Pharmacopée Eurapéènrvg décrit la préparation 
de : ï solution sampon suocinate pH ** 4,60 » de la 
façon suivante : dissoudre 1 1,80 gd'adde suednique 
dans de l'eau distillée, ajouter 82 mL de solution 
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cThytJfüiçyde de sodium. 1,0 M et compléter avec de 
l'eau distillée A 1 OOO rtlL LéS pKj de (acide 
succinique HQCQ^CH^-CHïCQOh sont 4.20 et 
5,50. Explique? pourquoi les pH de 4} et b) sont 
dittêrenls. Rose? les équations dont la résolution 
permettait de calculer lé pH du tampon. 

3 6, Objectif : comprendre lie eomportemenl des sels 
non hydraté nés de poFyacide de p K„ proches. 

L'aeide citrique HOCOCH ? -[QH|C|CQOH]-CH 2 CÜQH est 
un trucide (que l'on notera H-^cr] dont les pK a sont ; 234 ; 

1 4 ; 5,&2- A 200 mL dure solution aqueuse d'acde 


Série 2 


16. On titre 20 ml d'une solution d'acide bértïüïque 
5 ■ 10 ' 2 fil par une solution R, d'hydreiyde à t 
sodium 0,1(1 M (pK* CgHjCnoH/CjHgCon' = ^ P 19) r 

a} Quel est le pl i de la solution ap*és addition dé 5 mt 
de R? 

b) Quel; est le pH de ta solution apcés addition, au total, 
de 10 ml défi 7 

c) Quelle est ta variation de pH entre - 1 % et + I % du 
pont d'équivalence ? 

d) Parmi les indicateurs colorés suivants, le au 
le(s)quel(s} chorsinez-vous ? pK,, rouge de méthyle 
= 5,2 ; ptc â bleu de bromcitiTymol = 6,8 ; 

pKj phénolphtaléinç = 9,0- 

J9 r Al 50 ml d'une solution aqueuse 2 - 90 1 M d'un 
mono acide H a (de pK d ■ 2,75}, Oit ajoute 20 ml 
d'une solution 1,50- té' 1 M d'hydroxyde de 
potassium. Quel est le pif de 11 solution ? 
Démontrer 

«0. À 50 mL d'une solution aqueuse 2 ■ 9 O" 1 M d uo 
mOFKdCtét Ho (de pK a = 2.75}, on ajoute 20 mL 
d'uné solution 5 fi' Id" 1 M d'hydrmyde d-e 
potassium. Quel est le pH de la solution 7 
Explique!. 

41. On veut préparer une solution tampon 

dé dînai aire de pH = 4.00. à partir des éléments 
suivants : 

a) solution d'acide benzoïque ( C & HjC0GH[) 0, 1 0 M 
(pK, = 4. 1 9) : 

b) solutions de benzeate de Na 0,1Q M, de NaüH 0,2 M 
et HCl 0,5 M. 

Commenfi piûcede-t-on 1 

42. On veut préparer 500 mL d'urte Solution 
tampon décimolflire do pH = 7,dû. Qu dispose 
des solution suivantes ; 

a} solution 0,5 M HCOQH (pK, ~ 3,75) : 


□rtrique 10 7 <V.1 f on ajau’e 6 mmol. de solution 
dOrydracyde de potassium. Quel est le pH de la solution 7 

1T. Objectif : comprendre l'importance du choix 
dq L'indicateur. 

15 mL d'une solution aqueuse de Naÿj, sonl titrés par 
une solution de HCl 0,15 M en présence de Rouge de 
Méthyle. Au changement de couleur de l'indicateur, le 
volume de sdution de HCl introduit est 52, & mL. quelle 
est la concentration exprimée en molarté de la solution 
aqueuse de Na s t7 ? Expliquez. 

Les pKj de HjO sont : 3,2 ; 7,1 ; t l r Û. Le pK^ du muge de 
méthyle est de 5,2. 


b) solution 0,3 M AcOH (pK, = 4,75} ; 

C) solutions 1 M H Hj fpK fl = 9,35) r 

d} solution d'endç beuwïque (Q,H 5 ÇOOH} 0,25 M 

CpKù=4,î9) ; 

e) cristaux de mèthanoete de sodium HCOO Na 14, ; 

f) cristaux d'éthenoate de sodium C 2 H 5 CQÜ'Na + 
(souvent nolé ACO Na 1 } ; 

g} solutions de benzoate de Na 0,2 M, de NaüH 0.2 M 
et Hd OS M. 

Comment procéde-t-on ? 

43. On veut préparer u rtè lulutivn lampun 
décimal aire de pH = &.BÛ. On disposé dés 
memes réactifs que dans l'exercice précédent : 

a) Quel mélange choisir 1 

b) Comment préparer 500 mL de tampon décirnoWne 7 

c) Calculer la capacité tampon de la solution préparée- 

44. Quelles sont les espèces en solution et 
leurs concentrations respectives, à prt = 2.0 ; 

;3,EJ ; 3,5 ; 4.0 ; 4.5 ; 4.75 ; 5,5 ; T r Û ; 9,25 j 
1 1,5 t 

a) pour un acide H^a icr ? M dont les pK„ sont 
respectivement : 2,5 ; 7,0 , Sl r 5 ; 

b) pour un aode H 2 u ft> -2 M dont les pKj sont 
respectivement : 3,5 ; 4,5-, 

45. 

a} Qn dissout G.S g dE diL^ i drog.éncipl'*üspl'nHc L de 
potassium dans 500 mL d'ee u distillée, soit A cette 
solution. Quel est le pH de la solution A ? 

b) On dissout 1791 g. de mnnohvidrogÈnDphûspliate de 
sodium hydraté tSans 500 mL d'eau distillée, soit fl 
cette solution. Quel est le pH de la solution Ë 1 

c) on mélange UX> mL de solution A et 1 50 mi, de 
solution B. Quel est le pH du mélanfje ? ^'agit-il cf une 
solution tampon ? Quelle est sa molarité 7 
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d) Comn^ent préparer 500 mL dun ïampon 

phosphoique décimolaire de pH = 7,40 à partir de la 
solution A, de la solution B, du mélange, sachant que 
(Ton dispose également d'une sülulion d'acide 
chlorhydrique Û.25 M et d'une solulioo d'hydmxyde 
de sodium 0,20 M, 

Lés masses molaires sont : 

NajHPÛ 4 ,12HjÛ- 35BJ4.^mol -1 î 
KHjPOfl = i36j0 g-rrfll -1 . Les pK fl de l'edde 
phosphonquo sont 2,73 ; 7 , 7 ] ; 12,32. 

46, Quel est le pH d une solutio n de carbonate de 
sodium NB 1 a) ï 10'* IW ? 

Les pKa de H 2 CQ 3 sont 6,40 M 10,30. 

47, H î o est un acide d ont les pK a sont 
respectivement : 2..SÛ ; 700 ; 1 1.50, Quelle 
quantité d'hydmiyde de sodium doit- un ajouter 
à 25 mL de solution aqueuse de 2- 1û' 2 M : 

a) pour obtenir une sqlulion de pH = 4,75 1 

b) pour obtenir une solution de pH = 7,00 ? 

é) pouT obtenir une saluïion de phi — 9,25 7 


44< Ûn mélange 50 mL d'une solution 0, B 0 M d'un 

composé K, 

a) Avec 2Q mL de solution d'hydroxyde de sodium 
0,25 M, le pH est de 5,10. 

b) Avec 30 mL de Mluiion d'hydroxyde de sodium 
0,25 M, le pH ki de 7,40, 

c) Avec 20 mL de solution d'hydroxyde de sodium 
0,50 M, le pH est de 9,55. 

- Quelles* la nature du composé* ? 

- Quelles sont les constantes physiCb-diimiqueS 
accessibles par ces données ? 

- Expliciter clairement la contribution de chacune des 
3 mesures a fa détentiinaton de b nature rfcj 
composé X, 

49. Quel est le pH iMllS | trt „ qLrf . de la sérine 

hoch 2 chcooh(nh 3 ) dont les pu* sont 2,20 et 
9,25 7 

SA, Quel est le -de l'acide glutamique 

H ÜüCCHjCHjCÛd H (N HjJ dont les pK„ sont 
2,30 ; 4,25 ; 9.70 7 


Pour les cmecliom se reporter à h page 127 
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La réaction 
de complexation 


I. Notions générales 

II. Influence du pH sur la stabilité des complexes 
IIL Volumétrie par formation de complexe 

IV. Applications de la réaction de complexation 


Objectifs 

■ Savoir établir la constante conditionnelle de stabilité d'un complexe et être capable 
à partir de celle-ci de prévoir les réactions de complexation. 

■ Savoir calculer tes valeurs de pM et pi de différents types de complexes en solution. 

■ Connaître les principaux chélateurs utilisés en complexonomètrie et décrire les 
différents types de dosages possibles, 


L Notions générales 

A. Définition des complexes 

Un complexe est un édifice poly-atomiques constitué par tin ion ou un 
atome central autour duquel sont coordonnés des atomes des ions ou 
des molécules appelés ligands ou coordinats. 

Dans ce cours, nous nous limiterons au cas particulier des complexes de 
type ML n formés par l'association d'un cation métallique central M et d'un 
ensemble de n molécules ou ions L. Ainsi les ions Cu 3+ s'associent avec 
quatre molécules d'ammoniac NH 3 pour former le complexe 

L'existence de telles associations est mise en évidence par le fait que 
certaines réactions ioniques des constituants ne se produisent plus. Ainsi 
les ions hydroxydes OH" ne précipitent plus les ions Cu i+ du complexe 
[ClltNHjW 1 *. 

B. Rappel sur la structure des complexes 

Un complexe e&t organisé autour d'un Ion métallique coordinateur M 
auquel sont liés des ions négatifs ou des molécules L appelés coordinats 
ou ligands, par des liaisons (fîtes liaisons de coordinance. 

Le ligand (base de Lewis) donne un doublet libre à l J ion coordinateur 
(acide de Lewis) qui l'accepte. 


pyrigh 




J 
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Ligand L 
NH a 


Liç:ird L 

nh 3 


Le nombre n de liaisons formés entre l'ion coordinateur et les coofdinats 
est l'indice de coordination ou coordinence. 

La charge d'un complexe est égale à la somme algébrique des charges 
des ions coordinateurs et des ligands qui le constituent. 

On distingue deux types de complexe : 

‘les complexes simples dans lesquels chaque coordinat n'est lié à l'ion 
central que par une seule liaison de coordination. 

Exemple ; [Cu(NH j ) 4 ] î+ . 

* Les chélates ou complexes internes dans lesquels le coordinat est lié a 
l'ion central par plusieurs liaisons de coordination. Exemple : complexe 
formé entre deux molécules d'éthylène di amine et un cation Cu ï+ , 


2 * * 



G Nomenclature 

Depuis 1970, DU PAC (International Union of Pure and Applied Chemistry ) 
a recommandé de changer les règles de Nomenclature Inorganique 
datant de 1 957. 

Les règles à respecter sont les suivantes r 

* dans les formules, le nom de l'atome central doit être placé en premier 
suivi par les ligands anioniques puis neutres, le tout entre crochet; 

* les ligands anioniques prennent la terminaison « Q ». Quelques ligands 
ont des noms particuliers : « aqua » pour l'eau ; a ammine * pour NHj ; 
œ nitrosyi » pour NO ; * carbony » pour CO. 

La dénomination d'un complexe dépend de sa charge : 

■ charge négative : nom du ligand + nom de lion coordinateur + suffixe 
« ATE » + charge de l'ion coordinateur (en chiffre romain) : 
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( Exemple : ( FefCN)^ : hexacyano fer rate El 

* charge positive : nom du ligand + nom de l'ion coordinateur + charge de 
l r ion coordinateur (en chiffre romain) ; 

| Exemple: [Cu(NH j ) 4 ] î+ : tétrammi ne cuivre II 

* charge neutre : nom de l'ion coordinateur + nom du ligand : 

| Exemple : [Fe(CO) s ] : far penîacarbonyle 


D. Stabilité des complexes. 

Forcé des donneurs et des accepteurs de ligands 
Notion de pKc 

Un complexe Ml^,, formé entre un ion métallique M et n ligands L, est une 
entité chimique capable de libérer en solution des ligands L L'ion 
métallique M est une entité chimique capable d'accepter des ligands L 
En solution aqueuse, la réaction de complexation est une réaction 
d'échange de ligands entre le donneur ML n et l'accepteur M (tout comme 
3a réaction acide base est un échange de proton entre l'acide (donneur de 
proton) et sa base conjuguée (accepteur de proton). 

[MU IW + n L 

Donneur de ligands ** Accepteur de ligands + n ligands 


L'application de la loi d'action de masse permet de définir une constante 
de dissociation (ou de Complexation) Kc et son co logarithme pKc. 


= M ; [If = [Accepteur] ■ [ügandf 
[Ml„] [Donneur] 

pKç « - log K c 

Plus la valeur du d'un complexe MLp, est faible, plus ce complexe est 
dissocié donc plus sa stabilité est faible, et plus c'est un donneur fort de 
ligand L (analogie avec un acide AH qui est un donneur de proton 
d'autant plus fort que son pK a est plus faible). 

Plus la valeur du pK c d'un complexe est forte, moins il est dissocié, 
donc plus sa stabilité est grande, et plus le métal M est un accepteur fort 
des ligands L 

► Remarques 

« Cm utilise aussi très souvent Ea constante de stabilité K* et son cologa- 
rithme pKj : 

_ 1 [ML h | _ [Donneur] 

5 K c [MJlLf [Accepteur! [ligandf 

RKs “ ' Ipg K s 


- Pour conserver une homogénéité de notation avec la constante de dis- 
sociation K d et son cologarithme pK a , nous n'utiliserons dans la suite du 
texte que la constante de dissociation Kç et son cologarithme pKç ; 

« L'équilibre [MLJ *=t M + n L est très souvent [a résultante d'une série 
d'équilibres de complexation caractérisés par leur K t ou leur pX*. : 


[ML] ti M + L 



[MLj] iîML+L 



TIQh] 



ï 


Chimie analytique 


[""g s ml ( „_, )+ l 


„ _ l ML (n-l) 

[Mû 


M 


[MLnl ^M + nL 


i-n 


i-n 


f[Kcî et pK c « £pKci 
È-l i=l 


E. Intérêt du pK £ 

Le pK,. a un double intérêt. Il permet ; 

* de prévoir tes réactions en solution ; 

*de calculer les concentrations respectives [M] et [L] en métal et en 
ligands libres. 

1. Prévision des réactions de complexation en solutions 

Si nous mélangeons deux solutions de complexes ML et NL il s'établit un 
échange de ligand L entre ML et N ou entre NL et IM ; 



La connaissance des valeurs des constantes de dissociation respectives 
etK^ (ou de leurs cologarithmes pK C | et pK c2 ) de ML et N L permet de 
prévoir si la réaction va évoluer de gauche à droite (échange de L entre 
ML et N) ou de droite à gauche (échange de L entre ML et M), 


Fn effet L Y. - W WM _ Kc,. 

[ML] ■ (NJ [NHL] [ML] Kc 2 

si K c i > Kc 2 (c'est-à-dire si pK^j < pKc^ alors K > L 
Donc [NL] '[MJ > [ML]' [Nlj : l'échange de ligand a lieu entre ML et N ; la 
réaction évolue donc logiquement vers la formation du complexe le plus 
stable NL. 


(ML| «ï M + L pKc, 



|NL] «ï N + L pKCg 

if 
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Un donneur de ligand ne peut donc réagir qu'avec un accepteur de 
ligand N qui a un pKç supérieur au sien. Un accepteur de ligand ne peut 
réagir qu'avec un donneur de ligand qui a un pl^. inférieur au sien, 

La réaction est d'autant plus déplacée que la différence des pK^ est 
grande. 

2- Calcul des concentrations en métal ou en ligand en solution 
a. Solution d'un complexe 

Soit une solution contenant un complexe My caractérisé par son pK^ 
dont la concentration initiale est C en mole-L -1 . En solution, il s'établit 
l'équilibre suivant : 

[IVty^M + nL Kc " ^LJ 1 pK t =-b|K e 

Supposons que a moles de ML,, par litre se dissocient On obtient : 

[MU M L 

Concentrations initiales C 0 0 

Concentrations à l'équilibre C - a a net 

Donc [MJ — — — a 

n 

Mous ^envisagerons ici que le cas des complexes peu dissociés pour 
lesquels la concentration en métal [M] est négligeable devant fs concen- 
tration en complexe non dissocié [My. Cette hypothèse devra être véri- 
fiée a posteriori en s'assurant que C (s [My) s 30 [MJ, 

Dans ce cas C » [My + [M] m [M.LJ 

La concentration en complexe non dissocié [My peut être confondue 
avec la concentration initiale C en complexe, 

► Calcul de la concentration en ligand [L] et de son cdogarithme pL 
Exprimons K n en fonction de [LJ et de C : 

Kc . [Mi [ir rir 1 

[MLnJ nC 

D'où [Lj = n+ -l/nC Kc , soit pL =colog[Ll= • ] -(pKc -lognQ 

n + 1 

Pour n = l ( pL = -^fpKe - bgC) 

On obtient une formule analogue à celle permettant le calcul du pH d'un 
adde faible connaissant sa concentration initiale et son pK fl , 

► Calcul de la concentration en métal M et de son cdogarithme pM 
Exprimons 1^ en fonction de [M] et de C 

[MJ ■ [Lf [Mi-n[Mr [MfV 
[MU [ML n J " C 

D'où [M] = n *]|Kc — , soit pM - cdog[M] = — (pK c -log ~) 

H n n n + 1 n n 

Sim- 1, pM = l{pK c ^lügC) 
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b, Mélange d'un donneur de ligand L (complexe ML) 
et d'un accepteur de ligand conjugué (ion M) 


Soit une solution contenant un donneur ML de ligand IL de molarité C l et 
un accepteur M de ligand L à une molarité C2. Le couple ML/M est carac- 
térisé pat la valeur de son pK^ 

Léquatîon a considérer est la suivante : 

[MLJ ^MfnL 

Supposons que u moles par litre de ML„ se dissocient. On obtient : 

[MU M l 
Concentrations initiales C i C2 0 

Concentrations à l'équilibre Ci - a Ci + a n<x 

Dans le cas du a peut être négligé devant CT et devant C2 r les valeurs des 
concentrations [ML n ] et [M] varieront peu et pourront être confondues 
avec leurs valeurs initiales. Cette hypothèse devra être vérifiée a posteriori 


en s'assurant que la valeur de a (c'est-à-dire ~ ) est Faible devant les 
concentrations initiales Cl et C2. 


► Calcul de la concentration en ligand [L] et de son cologarithme pL 


Kc = 


[M] [L] n , , l-M] , I, „ , C2, 

-WJ - pL = n pKC + 0g jML] )= n pKc + ° K cT 


Pou r n = 1 , pL - pKc + log jJJ ■ = p Kc + log ^ 


On obtient une formule analogue à celle permettant le calcul du pH d'un 
mélange d'acide faible (donneur de proton) et dé sa basé Faible conju- 
guée (accepteur de proton). 

Domains de prédominance de ML et de M dans le cas aû n - 1. 


L'équation précédente permet d'écrire Jrr; = ‘IO cpL pK ^ 

[ML] 

■ pL > pKj + 1 => [M] > 10 [ML] l'accepteur de ligand M est prédominant ; 

* pL < pKj - T =* [ML] > lû [MJ le donneur de ligand ML est prédominant. 


ML prédominant 


PKç-1 PK C 


M prtdamlnam 


pK c + l 


pL 


► Calcul de la concentration en métal M et de son cologarühme pM 
[Mî =C2, donc pM=-lcg C2 

c. Mélangé d'un dormeur de mêlai M (complexe Mi) à 
et d’un accepteur de métal (ligand L) 

Soit une solution contenant un donneur ML (donneur de M) de molarité 
Cl et un ligand L (accepteur de M) à une molarité Ç2. Le couplé ML/L est 
caractérisé par la valeur de son pK^. 

L'équation a considérer est la suivante : 

[ML r ! U M + ni 
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Supposons que « moles par litre de ML se dissocient On obtient : 

[ML] M L 
Concentrations initiales Cl 0 C2 

Concentrations à l'équilibre Ct - a a. C2 + net 
Dans le cas où k peut être négligé devant Cl et na peut être négligé 
devant C2 P les valeurs des concentrations (ML] et [L] varieront peu et 
pourront être confondues avec leurs valeurs initia les, Cette hypothèse 
devra être vérifiée d posteriori. 

► Calcul de la concentration en métal M et de son cologarrthme pM 


Ko = 


[m] [Lr 

[MU 


pM = pKc l-Jûg 7 — — = pKc t- log 


[ML n I 

Si n - 1, alors pM = pKc + log JÈL = pKc +log ~ 

[Ml] Cl 

Domaine de prédominance de ML et de L lorsque n = 1 . 

W. _ ^ ^(pM-pkt) 


Cl 


L'équation précédente permet d'écrire 


[ML] 


* Si pM > pK*. 4 - 1 => [L] > 10 [ML] l'accepteur de métal L est prédominant ; 

* Si pJUl < pîQ - 1 =► [ML] > 10 [L] le donneur de métal ML est prédominant. 


ML prédominant 


P« t -1 P* ç 


L prédominant 




pM 


► Calcul de la concentration en ligand (LJ et de son cologarithme pL 
[L] - C2„ donc pL = - log C 2 


d. Mélange d'un donneur de ligand (complexe ML) et d'un accepteur 
de ligand non conjugué (ion N) en quantité équivalente 


En solution, les deux équilibres suivants existent simultanément : 
[ML] £iM+ L[NL] ^ N + L 


Kci 


[M] [L] 


Kc 


[ML] ” 2 [ML] 

On peut donc calculer pL A partir de chaque équilibre : 


[M] [L] 


■ pL - pKc! +■ log 


[M] 

[ML] 


■ pL = pKc 2 + log 


M 

m 


d'oC: JpL=pKc )+ pKc J+ lcgMM 

En prenant en compte l'équilibre global [ML] + M u JW + [NL] et le fart que 
par hypothèse [ML] = [M], on en déduit que [NL] - [M], 

pL = ^(pKt|+pKc 2 ) 


El vient : 
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e, Complexe amphatèæ 


Dans certains cas, un complexe ML peut se comporter comme un 
ampholyte : c'est un donneur de ligand selon l'équation 
[ML] ^M+L caractérisée par pK <1 . 

Cest un accepteur de ligand selon l'équation 

[ML 2 J [Ml] + L caractérisée par pK^. 

Une solution d'un complexe [ML] peut être considérée comme le 
mélange en quantité équivalente du donneur de ligand [ML 2 ] et de 
l'accepteur non conjugué M. 


D'OÙ 


pL=i (pKc, +pKc 3 ) 


II. Influence du pH sur la Stabilité des complexes 

À. Généralités 

Certains ligands L (par exemple F - , CHjCOQ - , CNT N H J possèdent des 
propriétés basiques. Ils participent alors Simultanément î 

■ à l'équilibre de complexation entre M et L ML M + L 

■ à l'équilibre acide base entre la base L et l'acide conjugué LH LH *+ H + + L 
Le pH a alors une influence sur la stabilité du complexe. 


B. Notion de constante apparente de dissociation K|_ 

Afin de rendre compte de l'influence du pH sur là stabilité du complexe 
on définit une constante apparente de dissociation K).: 

[MK, 


dou 


Donc 


■Ç- 


[ML] 


avec Ci 


[L] 4 [LH] 


m,. 


[H + l, 


C L = IU + [LH) = [LJO+^f) = [L](l + ^), 

[M]-C L [M) IL| „ . [H"], 

' [ML] [ML] 1 K s 

+ et pKi - pK^-logO + îül 1 ) 


C. Graphe pK r - f(pH) 

Trois cas sont à envisager : 

■ pH < pKa - 1 r alors [H + ] > 10 K iP donc 1 peut être négligé devant 
pK^ pKc-log{i|p) = pK È - logK ] + log K a 

soit plÇ = pt^ + pH . - pK a 

La valeur du pKJ. est donc d'autant plus faible que le pH sera lui^n-ême plus 
faible^ Donc plus le pH sera faible r plus la stabilité du complexe sera faible, 

■ pH > pKa + 1, alors [H + ] < 10 V.& donc Ç-J peut être négligé devant 1 . 

K_ a 

pKj = pKt le pH n'a aucune influence sur la stabilité du complexe ; 




riqhl 




La réaction de complexation 


î 


-pK 9 -1 <pH < |>Ka +| : aucuns approximation n'est possible et 

pKi- pKc-log(1+M, 



Donc pour éviter l'influence du PH sur la réaction de formation de 
complexe ; [I suffit de se placer à un pH au moins supérieur d J une unité à 
la valeur du pK a du ligand 


111* Volumétrie par formation de complexe 

A. Courbes de titrage 

On titre 1 OÜ ml d'une solution de molarrté C* en M par une solution de 
molarité C“ en L 


V mL de solution 
de ligand L de molarité C" 


|M] ■ EM 

M + L n ML auec IC - — 

Y (ML] 


10Û mL M 
molarité C" 
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La courbe de complexation représente la variation de pL (ou de pM) en 
fonction du volume v de ligand versé. 


Étude dé pt = f{V) 

* V = O mL : [L] = û, donc pL tend théoriquement vers + * ; 

* V mL compris entre 0 et 100 mL : une partie des ions M se retrouvent 
sous forme de ML Dans la solution existent donc un mélange de M etde 
ML ; 


donc, 

d J où 


pL = pltc + log 
pL= pKc + Jog 


[M] 

m 

1MJ-V 


avec 


[M] = 


100C°-VC° 
1 00 4 V 


et [ML] = 


VU 

1004V 


Pour V m 50 mL pL = pK^ ; c r est une solution tampon pour le ligand L ; 

* V = 1 00 mL : la quasi-totalité de M a été transformée en ML La solution 
peut donc être considérée comme une solution ne contenant que le 
complexe ML à une molarité. 

CsC 3 100 
100 + V 


donc, pL = — (pKc -log Q 

V > 100 mL : le ligand L ajouté reste sous forme libre. La solution con- 
tient donc un mélange de ML et de L. 


donc, pL = - Eog[L] - - log C 


V-1CÛ 
V + 100 
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2. Étude de pM = f(v) 

- V = 0 mL : [M] = C donc j>M - - log G* ; 

* V mL compris entre 0 et 100 mL : une partie des ionsM se retrouvent 
sous forme de ML Dans la solution existent donc un mélange de M et 
de ML : 


pM - - lüg [Mi] avec 


ÏM] = 


lQCC- vc» 
1CW) + V 


donc. 


pM = - log 


(10ÛC- vc) 

(100 + V) 


= - log C* 


1Û0 - V 
100 + V 


» \l - tôt] mL : ha quasi-totalité de M a été transformée en ML La solution 
peut donc être considérée comme une solution ne contenant que le 

complexe ML à une molarité C égale à C r — 

100 + V 


donc, pM = ]- (pKC - log C) 

2 

* V > l(Xi ml : le ligand L ajoulé reste sous forme libre, La solution contient 
donc un mélange de ML et de L ; 

donc, pM=pK c +log I L J.= 


avec 


( . ( VC - 1 OOC ) 

(100 + vF 


et 


JM L] -=. 


100C" 
(100 + V} 


donc, 


pM = pK c + log 


V - 1 00 
100 
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E. Ligands utilisés lots du dosage des ions métalliques 

Deux ligands, appelés complexons, sont particulièrement utilisés lois des 
dosages d'ions métalliques. 

1 , L'aride nitriloacétique ou wta pu eomplfcum a 

C'est un tri acide faible AHj dont les ptt a sont respectivement égaux à 1,9 ; 
2,5 et 9,7, 

Pour ne pas subir l'influence du pH sur la réaction de complexation, il 
faudra donc se placer à un pH supérieur é 10,7, 

2. L'éthylène di-amine tétraacétique ou EDTA ou complexon IJ 

C'est un têlra-acide faible YH 4 dont les pK. a respectifs sont 1 ,9 ; 2,7 ; &,l et 
10,3. 

Pour ne pas subir l'influence du pH sur la réaction de complexation, il faut 
se placer à un pH supérieur à 11 „3. 

C, Mise en évidence du point d'équivalence 

L Par potentio mètrie 

En utilisant des électrodes indicatrices d'ions (cation JW ou anion L), il est pos- 
sible de tracer la courbe de titrage et de déterminer le point cféquivalenee- 

2, Indicateur coloré de fin de réaction 

Les indicateurs colorés pour les dosages cümplexométriques sont des 
ligands I qui forment avec le cation M à doser un complexe ml La couleur 
de Ml est différente de celle de I, 

On estime que : 

* ta couleur de 3 prédomine si (I] > 10 [M3J ; 

* ta couleur de Ml prédomine si [Ml]] < 10[l] 

Le complexe Ml est moins stable que le complexe ML 



Ün verse quelques gc jtEes 
A l'indicateur l la solution 
de M à doser. I se complexe avec 
M pour J orrrer Ml. La solution 
prend la couleur du complexe Ml 


Le ligand L réagit 
&ur M pour former ML 
L£ aolul an reste de 
la couleur de M| 


Lorsque L a consommé 
tout M lifrti, il déplace M 
du complexe Ml et libère 
dans la solution I libre. Le 
solution prend la couleur de I 
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Exemple d'indicateurs de M : 

- Le Noir ErfoijirQmç J ou N.E.X : c'est un indicateur très utilisé notam- 
ment lors des dosages de Mg 2+ . 

- indicateur de Potton et Reeder : il est très utilisé en biologie pour les 
ions Ca 2+ , 

- Le pyridii-2'azo nophtai-2 ou PAM : c'est un indicateur des ions Cu 2+ „ 

- La mufetide : très utilisée lors du dosage des ions Ca 2+ , ^intérêt majeur 
de cet indicateur est qu'il est possible,, en choisissant de façon judicieuse 
les conditions opératoires r de rendre son virage spécifique des rons ta 2+ 
même en présence d'ions Mg 2 * Ba 2 *, Sr 2 * en quantité équivalente. 

IV. Applications de le réaction de complexation 

A. Applications thérapeutiques qualitatives 

l r Mise a profit de la différence de stabilité de complexes 
dans le traitement des intoxications par certains métaux 

Lorsqu'un métal toxique est présent dans l'organisme en quantité exces- 
sive, il est habituel de tenter de favoriser son élimination et de réduire sa 
toxicité en administrant un médicament susceptible de le complexe! ou 
de le chélater. Ainsi le principe du traitement de l'intoxication aux ions 
Pb 2+ (saturnisme) repose sur l'administration du complexe Yta 2- . Il se 
forme le complexe YPb 2 ‘ plus stable que YCa 2 “. Ce complexe beaucoup 
moins toxique que Pb 31- est éliminé par voie urinaire. 

YCa 2 ” + Pb 2+ -* YPb 2 ” + Ca 2+ 

2. Interactions médicamenteuses liées 
à des phénomènes de complexation 

Certains médicaments (tétracyclines, aminosides, furosémide, èdétarte de 
sodium, d-pénicillamine) forment des complexes avec des cations biva- 
lents, en particulier avec les ions Ca 2+ ou Mg 2+ . Cette formation de 
complexe entraîne une désactivation partielle de ['activité du médicament 

B. Application quantitative : complexonométrie 

Cette technique met à profit le pouvoir complexant du complexûn I (NTA) ; 
du complexûn II (EDTA ) ou du complexonlll (sel di-sodique de l'EDTA) 
pour doser les cations et plus particuliérement les ions Ca 2+ et Mg 2 *. 

On peut opérer de différentes façons : 

1 , Dosage direct 

Le cation à doser est directement titré par une solution de complexûn de 
molarité connue C* 


Y 3 mL d'une solution de Mq s+ de mgls/rtê x à déiefmirw 

Veq mL d'une solu'ion de Y 4- tfe molanté C D versés 
pour atteindre le poinl d'équivedencs 


X = 


VeqC 0 

V° 


Y ne 
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2 . Dosage indirect (du par retour) 

V 3 mL d'une -solution de M n- do- molarilé x à déterminer 

vi mL d'un* solution a* v 4 - 

de moiarilè C & 

Ven m L d'une solution de Mg s *- 

de molarité- '/-ersés pour atteindre 
le po«nt d'équiuaiefice 


_ V1C° -VeqC 0 
* s V° 

Cette méthode est utilisée lorsque l'on ne dispose pas d'indicateur pour 

l ion M n \ 

3, Dosag e par déplacement 

Cette technique, qui suppose que le complexe formé entre Y 41 et fA n ~ soit 

plus stable q ue le complexe YMg 2 ~ r s'effectue en deux temps : 

* premier temps : à la quantité de cation M n+ à doser, an ajoute urt excès 
de YMg 2 ~ Il y a libération dans le milieu d'une quantité de Mg 2+ équiva- 
lente à celte de M n+ ■ 

■ deuxième temps : les ions Mg 2+ libérés sont dosés directement par le 
ligand y* - . 


V : mL d'urté sdfutiGn dé M l ’ l+ dé molarité x a dètérrniaér 

Excès de YMg î- 

Libéralicm d'une quenîitè de Mg?' équivalante 

à la quantité de M n+ & doser 

+ Veq mL dé solution de Y 4- vérsés do molarité C° 

pour ailoiiitfro te point équipaient 


x = 


VeqC D 


Cette méthode, comme la précédente, est utilisée lorsque l'on ne dispose 
pas d'indicateur pour l'ion M n+ . 
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La reaction 
d'oxydo-réduction 


]. Notions générâtes 

II. Influence du pH en oxydo-réductlon 

III. Influence de la formation de complexes 

IV. Titrages par oxydo-réduction 

V. Applications quantitatives 

VL Applications des réactions d'oxydo-réduction 


Objectifs 

- Savoir équilibrer les réactions d'oxydoréduction sous larme ionique et sons forme 
moléculaire. 

■ Savoir calculer le? potentiels redos. 

■ Connaître les principtiusc oxydants et réducteurs utilisés dans les dosage* de 
nombreuses espèces mettant en jeu des réactions d’Q.R. 


I. Notions générales 

A. Définitions : oxydant-réducteur; couple redox 

I . Oxydo-réduction 

Une réaction d'oxydo-réduction (Q.fô.) est une réaction d'échange d'élec- 
trons (e _ ) entre un donneur et un accepteur d'électrons. 

L'oxydation correspond à une perte d’électrons et la réduction à un gain 
d’électrons. 

Un oxydant est une espèce chimique (atome, ion ou molécule) capable 
de fixer un ou plusieurs électrons. 

Exemple i 

l 3 * 2 <T -* 2 r 

Fe* + 4f-* Fe 1+ 

Un réducteur est un réactif chimique capable de céder à un autre réactif 

un ou plusieurs électrons. 

Exemple : 

2 T -* I3 + 2 e- 
Fe* + -» Fe ï+ + e“ 

I" est la forme réduite , l a esl la forme oxydée, Fe 2+ est ta forme réduite „ 

Fe- Î+ est la forme oxydée. 
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une réduction se traduit par une diminution du n_o : 

+ 3 e- 

Exemple : Cr vl — *■ Cr 1 ’ 1 

L'équilibrage d J une réaction d'O.R. à l'aide des n.o. est basé sur la conser- 
vation de la somme des n.o. Il faut au préalable repérer l'élément qui est 
réduit et celui qur est oxydé. Pour chaque élément,, la variation totale du 
n.o, est \ê même en valeur absolue, 

C. Potentiel normal redox ou potentiel icdox standard 

Tout déplacement d'e" s'accompagne d'un courant électrique. Lèquation 
redox Ox. + n e" ^ Red montre qu'il y a une relation entre la particule 
oxydée et la particule réduite, suite a un échange donné d'e", caractéris- 
tique du couple redox. Le potentiel électrique mesuré est donc lié ê le 
nature du couple redox, b l'équilibre. Il est exprimé par Véquction de 
Nernst qui donne la valeur du potentiel E pris par une électrode inatta- 
quable plongée dans une solution contenant à la fois l'oxydant et le 
réducteur, 

E=E ° + tos iM 

n 6 IRedJ 

E° est le potentiel normal (en volt) du couple redox à l'équilibre lorsque la 
concentration en oxydant est égale ê celle en réducteur donc lorsque 
[Oxj - [Red]. 

Si La forme réduite est un solide, ]Red] est égale â 1 
et Ë^E°+ Ipg [Ox] 

D. Prévision du sens d'une réaction d'O.R, 

Farce des oxydants et des réducteurs 

Une réaction d'O.R. n'a lieu que si deux couples redox (I et 2) sont 
Opposés, chacun ayant son propre potentiel normal. 

Oxj + n, e -* Red] 

0*2 + m 7 e -* Redj 

* Si l'équilibre va dans le sens Ox, + Red 2 Red! -ü- Ox 2 , ceia veut dire 
que Qx, oxyde Redj et que Qx a ne peut oxyder Red t , Donc Ox, est un 
oxydant plus fort que Ox 2 - 

5i l'équilibre va dans le sens inverse, Red 2 est un réducteur plus fort que 
Red,. 

* Pour que l'équation d'O.R. se réalise, il faut que les deux couples échan- 
gent le même nombre d'e", 

L'équation devient donc : 

i 

n 2 0x, + n, Red 2 njRedï+nïQxj 

Cet équilibre est déterminé par une constante K. 

K = [RedJMQ^r 
[OX,f 2 [Redj] 111 

Les concentrations sont exprimées en molarité et n sont les coefficients 
stoechiométriques. 


3pvnqhtc 



Chimie analytique 


Si K > 1, |[Red t ] > (Ojc ,] et [QxJ > (Red J. 

Le couple Q est donc réduit par le couple 2 et la réaction évolue dans le 
sens 1. Sr K < t : c'est l'inverse : le couple ’ est oxydé par le couple 

À régurftàre de la réaction redox, tous les couples sont obligatoirement au 
même potentiel : Ei = E a , 



ni 


log 


Ptedj 2 


+ o,o$ 

nj 


log 


10*2 1 

[Red,] 


En multipliant les deux membres par n r n 2l on obtient : 


[Red,r ? ioi,r' 

[0X,]" S ■ 



nrnjK-E?) 

0,06 


= bgK 


Pour que la réaction évolue dans le sens 1 (K > 1) il faut que soit 
supérieur à E“ . 


y On en conclut que 

TOUS les oxydants des couples qui ont un potentiel normal supérieur au 
potentiel normal d'un réducteur d'un autre couple, l'oxydent. 

Tous les réducteurs des couples qur ont un potentiel normal inférieur 
au potentiel normal d'un oxydant d'un autre couple, le réduisent. 


Le potentiel normal redox est une grandeur relative qui permet le classe- 
ment quantitatif des réactions d 'oxyda- réduction. Le système de référence 
est le couplé 2 H + /H 2 dont le potentiel normal est, par convention, égal à 
0 volt Les potentiels standards sont classés paï ordre croissant. Plus le 
potentiel est élevé pEus la forme oxydée a « tendance u à accepter les e~ 
Four que la réaction d J 0,R, soit pratiquement totale, il est nécessaire que 
l'écart des potentiels standard atteigne Q,27 V au minimum. 

En pratique, on utilise la régie du gamma y : 

I Exemple : 

Cu 2+ + Fe° 



E 11 (Cu^/Cu^l = + 0,34 v 


E» = - ÙM V 


L'oxydant est transformé en son réducteur conjugué- Le réducteur est loi- 
mime transformé en son oxydant Conjugué. 

La branche descendante do y indique les réactifs, la branche montante 
indique les produits de la réaction. 
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If, Influence du pH en oxydo-réduction 


A. Sur (es réactions redox : équation générale 

Certains oxydants et leurs réducteurs associés peuvent échanger des 
protons en même temps qu r ils échangent des e“. Dans ce cas, le pH de la 
solution intervient dans l'expression du potentiel d'électrode. 

Équation générale : 

Ox T + x H æ 0 + + ne 3=^ Red, + y H 2 0 

L'équation de IHernst s'écrit alors : 


o , o,oe [OxjHtrf 


E = E + 
= & + 


n 

0,06 

n 


108 Ml 

log[K*-] 


M*\ og 19h L 


■[Red, J 


_ — iri 0,06 OjOO , [Ox,I 

= E — XpH + l°&7rT7 

n n [Redi I 


pH 

est appelé potentiel normal apparent E' 0 qui est variable 
n 

pour chaque valeur de pH. Le pH influence le potentiel d'équilibre d'un 
couple redox et permet de définir des diagrammes de prédominance, 

i0 [P x il 


sï E° = E 


[Red, 1 


Lie couple est donc inerte vis-à-vis du pH ; 


- siE° > E ,0 r 


jOxJ 

[Red] 


> T, l'oxydant ptédomine ; 


* si E° < E l& , 


l°*i] 

[fted r ] 


< 1, le réducteur prédomine, 


Si pH augmente, E'° diminue, donc : le pouvoir de l'oxydant diminue et le 
pouvoir du réducteur augmente. 



B. Sur la précipitation des hydroxydes de la forme oxydée 
et/ou de la forme réduite 

les réactions de précipitation modifient la force des oxydants et des réduc- 
teurs puisqu'elles diminuent le potentiel Pour qu'une réaction d'O.R. se 
réalise, il faut que la forme oxydée et la forme réduite soient solubles. 
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Prenons comme exemple révolution de la réaction d'OR. entre Fe 2 * et 
Fe 34 dans le domaine de pH de 0 à 14.. 

E = E° +0,06log^V' 

[F* 2 *! 

- 0j77 + 0 r 06 log 7 — 5 -= 

[Fe 1 i \ 

Ceci n'est vrai que si [Fe 34 [ et [Fe 2+ ] sont des composés solubles. Or, à 
partir de pH - 2, Fe 34 commence à précipiter sous lorme d'hydroxyde, et 
ÎFe 3 ! dans la réaction de Nernst ne peut provenir que de la dissociation 
de I 1 hydroxyde. 

Kjp = [Fe Î4 ] [OH J 1 ^ 10 M ; [Fe 1+ ] = 

^ [OH"] 3 

Comme [GH~HH f J = 1 Û U - 1 ^ 

K fH + l 3 

[Fe 3 *] = -5E — - — = 10 4 - [H 4 ] 3 . Cette valeur de concentration est dépen- 
Ke 

dante du pH. 

L'équation de Nernst s'écrit alors : E 3 . +0,06 log — J— - 1 , 

* FcVFç 0 [Fe Î4L ] 

soit E 2 = 0,77 + 0,24 - 0 ,T 8 pH - log [Fe 34 ] 

Ej° = potentiel normal apparent =1,01 - 0 , le pH, 

Plus fe pH augmente, plus E 2 ° diminue, plus les ions Fe 24 seront oxydés et 
précipiteront SÔU5 forme de Fe (0H)j, 

Le même raisonnement est applicable à Fe(OH ) 3 qui commence â préci- 
piter à partir de pH 7,5. Tout dépend du iK ip des hydroxydes Fe(GH ) 3 et 
Fe(OH) 3 . 

En tenant compte de ces valeurs, on calcule le potentiel apparent de la 
réaction suivante : 


h 


= E 


Q 

Fe J " /Fe 1 ' 


+ 0,06 log 


K v (Fe(0n)^)-fH + J 

K, p (Fe(OHh)-Ke 


Ej?= 0,23 - 0,06 pH 

Ce potentiel normal apparent est indépendant de la concentration et 
dépendant du pH. Il diminue au furet à mesure que le pH augmente. 

En fonction du pH, trois systèmes redox sont possibles : 

*Fe 3+ /Fe 24 àpH<2 ; 

» Fe (QH VFè 34 entre pH » 2 et pH » 7 r 5 ; 

* Fe (OH) 3 /Fe(OH ) 2 au-dessus de pH = 7 r 5. 


Le potentiel d'équilibre des trois réactions redox s'affaibJïl quand le pH 
augmente. 
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IV, Titrages par oxydo- réduction 

A. Généralités 

Une solution de réducteur peut être dosée par une solution d'oxydant 
non conjugué qui a un potentiel redox supérieur. 

Il faut donc disposer d'un couple redox titrant et mettre en évidence 
nettement le point d'équivalence où le nombre cFe" échangés est le 
mime entre l'oxydant et le réducteur, 

Au point d'équivalence, le nombre d'équivalent Red-Ox (nombre d'élec- 
trons) acceptés par l'oxydant est égal au nombre d'équivalent Red-Ox 
(nombre d'électrons) cédés par le réducteur. 

Supposons que nous ayons à titrer V, mL d'une solution d'un réducteur 
Red! (potentiel normal E^} de molarité M, et cédant n, électrons par 
mole et que, au point équivalent nous ayons versé V 2 mL d'une solution 
d'un oxydant Ox 2 (potentiel normal Ë^) de molarité M 2 et cédant 
n 3 élections par mole. Nous écrirons ; 

Nombre d'équivalent Red-Ox _ Nombre d'équivalent Red-Ox 

cédés par le réducteur Red! “ acceptés par l'oxydant 0x 3 

MiVt HT® ri! =* M 2 V 2 -10 -J n 2 


Au point équivalent, le potentiel de la solution est égal à 


g _ nu E? 8 n; E ’j 
ni + nî 


B- La mise en Œuvre quantitative d'une réaction d'O.R, 

nécessite que la réaction soit totale 

n s O*! + n, Red 2 -* n 2 Red, + rtj Ox 2 
Il faut que la différence de potentiels entre tes deux couples soit au moins 
égale à 0,36 V si les deux systèmes sont monoélectro niques (0,27 V, si 
l'un des deux est biélectronique). 

C. La courbe de titrage 

Supposons que l'on se propose de titrer l>00 ml d'une solution de Fe 1+ de 
molarité C° par une solution de Ce 4+ de même molarité C° ; 


V mL de solution 
de Ce 4 ' de molarité C Q 


10Ü mL de Fb 2+ 
de molarité C° 


Le dosage est-il possible ? 



t&rWDeh - 1,44 V 


EJIFi^/Fa?*) - 0.7? V 


Oui car : 

E“ * bi 

= 0,67 V est bien Supérieur à 0,36 V 
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La courbe de titration représente les variation du potentiel E de 9a solution 
en fonction du volume v de Téactirf titrant versé. E - f(v). 

" V = 0 : la solution ne contrent que les ions réducteurs Fe 24, 

E ■ E 2 ü + 0,06 log = 0,77 + 0,06 log 

2 [Fe 1+ J * [Fe 2f J 

En théorie [Fe 14 ] ■ 0, la valeur de E devrait donc tendre vers - «. En réa- 
lité, El existe toujours des traces d'oxydant Fe 1- ; |Fe 3+ l est donc très petit 
mais non nul. Le potentiel ne peut être calculé, on peut simplement dire 
qu r Ü sera bien inférieur à la valeur de E^. 


* 0<V< 100 : une partie des ions Fè 2+ est oxydée en ions Fe 3,1 par les ions 
Ce 4+ qui, eux, se trouvent réduit en Ce 34 , Dans la solution, nous avons donc 
en présence deux ions réducteurs Fé 2+ , et Ce 34 et un ion oxydant Fe 34 
Pour calculer le potentiel de Da solution, on considère que, parmi les 
deux réducteurs, seul le réducteur le plus fort Fe 2+ manifeste ses pro- 
priétés Téductrices : tout se passe donc comme si, en solution, nous avi- 
ons uniquement un mélange de Fe 2 * et de Fe î+ . 

mj+i . iooe°-vc° = c o too-v 

L J 100 + V 1Ü0 + V 


et [Fe s *] = C 


100 + V 


E = E“ + 0,06 log 


ÏFe 5+ ] 


[Fe 3 ! 


[Fe 24 ] 


= 0,77+0,06 log = 0,77 + tog 


V 


100 -V 


* V = 100 ml : c'est le point équivalent de la réaction. Tous les ions Fe 2 * 
ont été oxydés en Fe 34 , ainsi [Ce 34 ] = [Fe 24 ]. 

g = Ht E? + na Eî _ 2 Ei 3 4 1 Ë2 _ | | j y 

m+n2 l + l 


* V > 100 tnL ; dans la solution existent deux ions oxydants Re 34 et te 44 
et un ion réducteur Ce 34 , On considère que, parmi les deux ions oxy- 
dants, seul l'oxydant le plus fort te 4+ manifeste ses propriétés oxydan- 
tes, Tout se passe donc comme si nous n'avions en solution que le cou- 
ple Ce 4+ /Ce 3+ . 


Avec [Ce* 4 ] ^ 


vc Q -iooc a 

100 + V 
,4-m 


= C 


V-100 


E? + 0,06 lOg ^ Ce i ^ = 1,44 + log 
[Ce i+ ] 


100 + V 

V - 1 ÜO 


et [Ce î+ ] = Q° 


10Û 


îûo 


1 00 + V 


• fbur V = 5émi, 
E=E$ = Q,77V 
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D. La mise en évidence du point d'équivalence 


La mise en évidence du point d'équivalence peut s'effectuer par : 

■ l'utilisation d'un voltmètre (brusque variation du potentiel) ; 

* l'utilisation d'indicateurs colorés qui sont eux-mêmes des systèmes redox 
dont la couleur de la forme réduite : l RéJ est différente de celle de la 
forme oxydée Iq*. 


e = £o + 


0.06 


bg 


[U 


tt l^rc-d ] 

Quand Iok s Iflc* on est au potentiel de virage de l'indicateur qui est une 
caractéristique de cet indicateur. L'indicateur doit être choisi en fonction 
du potentiel de la réaction de titrage. 

Les plus utilisés sont : 

* les orthophénantrolines ; pour le dosage du fer et d'autres métaux ; 

* les solutions amidon' iode forment un complexe bleu dès qu'il y a libéra- 
tion d'iode ; 

* la décoloration de réactifs titrants 

* la coloration de réactifs titrants : 10 j 


MnO^ 


Mi 


2 + 


V. Applications quantitatives 

Les méthodes de dosage en O.R. se classent suivant deux critères : 

* la nature du réactif titrant ; 

* le principe direct ou indirect du dosage (comme en addo-akalimétrie ou 
en oomplexonométrie). 

Les réactifs titrants ou solutions étalons peuvent être les suivants : 

A. Principales solutions étalons réductrices 

1. Solutions de Fe 11 

Elles se préparent à partir du sulfate d'ammonium et de fer h exa hydraté. 
Ces solutions ne sont pas stables en milieu neutre et le Fe 3- a tendance à 
s'oxyder. Pour cette raison, elles sont surtout utilisées en dosage indirect. 
C'est le cas du dosage par Fe" : 

* du Ce^ ; 

* du chrome wL ; 

* de l'hydroxylamine ; 

* du Mo vl , des ClOj.,. 

2L Le thiosulfate de sodium : Na 2 S 2 Qj 

Ce réducteur stable est très utilisé pour doser l'iode (qu'il soit directement 
en solution ou provienne d'une autre réaction d'D.H.). 

i s 2 û£" + i 2 -* 2 r + s„o£ - 

Cette réaction est appliquée au dosage de l'hypochlorite de sodium 
NaClO (eau de javel). 

A une prise d'essai de solution d'hypochlorite, on ajoute un large excès de 
Kl: 

CIO" + 2 r + 2 H + -* Cl" + 1 3 +■ h 3 g 

l 2 est titrée par une solution étalon de Na 3 S 2 Q 5r ce qui permet de déter- 
miner le titre en CIO". 
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B. Principales solutions étalons oxydantes 

Les plus fréquemment utilisées sont : 

« le permanganate de patagium : manganimétrie ; 

* le cérium lv r cérimétrie ; 

« le dichromate dé potassium ; chromimétrie ; 

* Ti ode : ïodométrie, 

1. Manganimétrie 

La manganimétrre comprend tous les titrages basés sur l'emploi d r une 
solution aqueuse de permanganate de potassium en milieu acide. 

Le potentiel élevé du couple Mn0 4 /Mn 2+ (E° = T„5 1 V à pH= 0} traduit la 
force du pouvoir oxydant de Mnû 4 . 

MnQ* + 8 M + + 5 e - Mn 2+ + 4 H 3 0 

<viO*é() (incolore) 

Le Mn0 4 est lui-même l'indicateur coloré. On parle pour cette raison de 
système a auto indicateur 

► Attention : il est absolument nécessaire d'opérer en milieu dont le 
pH est proche de zéro. En effet, si Ton n'opère pas en milieu très acide, 
l'oxydation totale par M nO“ est incomplète et il y a formation de 
Mn0 2 {s). 

En manganimétrie, tes dosages sont pratiqués en présence d'acide sulfu- 
rique. Lacide chlorhydrique ne peut être utilisé car il serait lui-même 
oxydé par MnO^ avec libération de chlore. 

En milieu sulfurique, le pouvoir oxydant d'une mole de permanganate 
correspond à cinq équivalents. Le titrage des solutions de MnGj peut être 
effectué à l'aide : 

* d'une solution 0,05 M d'anhydride arsénieux As 2 0 3 {As^ + -* As 5+ ) : 

As !+ -* As 5+ + 2 e" 

MnO^ + 8 H + + 5 e" - Mn 2+ + 4 H 2 Q 

5 As 1 ’ + 2 MnÛ* + 16 H + -» 5 te 5+ + 1 Mf? + + B H 2 Û 

* d'une solution 0,05 M d'acide oxalique ; 

CQOH - COGH - 2 CG ? + 2 H + + 2 e 
MnO* + a H*- + 5 e" - Mn z+ + 4 K 2 0 


5 {C0 2 H) 3 +■ 2 IUItiOJ +■ 6 H + - 10 C0 2 + 1 Wn 2+ + a H 3 Q 

La solution titrée de KMnOj peut être utilisée pour doser en direct un 
grand nombre d'espèces moins oxydantes (l'eau oxygénée (mèlhode de 
la pharmacopée), les cxalates, tes arsénîtes, les nitrites et, d'une manière 
générale, des cations métalliques réducteurs qui ont un potentiel normal 
d'oxydo-réduction suffisamment inférieur à 1,51 V (Fe 2 * Sn 2+ f V î+ , 
Mo 5 *...). 
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2, Cérimétrie 

La cérimétrie regroupe l'ensemble des titrages réalisés à l'aide de solu- 
tions titrées de Cê iv . 
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*V D , IUiVt 6 MïVi ] ^ 

lÜOû' 1000 ' 1000 ' 4V° 

4. lodométrie 

Les solutions d'iode sont faiblement oxydantes mais peuvent être utilisées 
pour le dosage de réducteurs puissants : 

lj + 2 e ** 3 T Ë°= + 0,54 V 

où 1 1 est lion triodiure formé par dissolution de l'iode dans des solutions 
concentrées en iodure de potassium ; 

Iï(s) + |- - \i 

Les solutions d J iode sont jaune brun. Les solutions d 1 2 iodure sont inco- 
lores. 

Le couple l 2 /l“ est très utilisé car : 

■ il est son propre indicateur ; 

* il n’est pas sensible au pH ; 

■ 9a valeur moyenne de E® permet d'utiliser ; 

- soit le pouvoir oxydant de l'iode sur de nombreux réducteurs, 

- soit le pouvoir réducteur des iodures vis-à-vis de certains oxydants. 

Dans ie premier cas, on effectue un dosage par l’iode, dans le second, un 
dosage diode libéré à partir d'un iodure. 


a. Dosage par l'hdç 

L'iode oxydera un réducteur de potentiel inférieur à 0,54 V. C'est un 
dosage direct où l'iode est son propre indicateur (système auto-indica- 
teur). 

I 2 (brun) + 1 (T -* 2 \~ (incolore) (l mole l 2 engage 2 e~) 
Red -11 Qx + n e" (1 mole de Red engage n e") 

V, inL de Fed dé rnûlarïtà Mil 

M ■ ItiL de l ? de mplerilé M2 

M 1l V 1 - 10^ ► n s. - 1 (T 3 ■ 2 


On peut utiliser l'empois d'amidon qui permet de mieux voir la zone de 
virage (coloration bleue quand il y a l 2 en excès). 

Ce dosage direct est appliqué aux dosages du thiosulfate de sodium, de 
l'anhydride arsénieux, des cyanures alcalins, du mercure, du formol,, 

b. Dosage pur tes iodures 

Les iodures réduiront un oxydant de potentiel supérieur à 0,54 V et seront 
transformés en àqde. 

Ox + n e" -► Red (1 mole de Ox engage n e") 

2 r (incolore) l 2 (brun) + 2 e" (l mole I" engage 1 e") 

On ne peut pas faire de dosage direct : la formation d r t 2 dans la solution 
qui doit devenir de plus en plus brune ne permet pas de mettre en 
évidence un point d'équivalence, Il faudra donc toujours faire des dosages 
en retour selon le principe suivant: 
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| | V, mL d’Ûx de mdarrlè M, 

| j }" er excès 

| | J 2 

< — \ (Vj mL de thiosullaïe de McMaritê M a ) 


O* + ne"-t Red (i mole de Qx engage n e") 

2 1" (incolore) — * \ 2 (brun) + 2e' (l mole I" engage 1 e~) 
2 S 3 Of“ -» 5^01" + 2 e~ (ï mole S 2 0^“ engage l e~) 

Nombre d'équivalents à doser = Nombre d'équivalents de thiosulfate 
V,'M t 'i(r 3 -n = Vj-Mj-HTM 

VI. Applications dés réactions d'oxydo-réduttion 

Les applications des réactions d r Ü.R. sont nombreuses. 

A, in biologie 

* La photosynthèse peut être considérée comme une réaction d'O.R. met- 
tant en jeu le couple 0 2 /H 2 0 et nécessitant l'énergie lumineuse. 

* La respiration est due é des réactions d'osydo- réduction en chaîne qui 
ont lieu dans les mitochondries, 

-Dans l'organisme circulent de nombreux métaux Certains sont fixés I 
des protéines et é des enzymes et assurent des transferts d'e“ grâce â 
leur potentiel d'O.R. Au pH (# 7) des organismes vivants, Fe (DH) 3 préci- 
pite. De ce fait, in m, Fe 1 " est complexé : 

- avec l'hémoglobine (Fe 11 ) qui assure le transport de 0 3 ; 

- avec la fenitine (Fe 111 ) qui est une forme de stockage du fer ; 

- avec lés transferhlinès (Fe 111 ) qui transportent le fer ; 

-avec les cytochromes qui assurent les Iran sports d'e~ dans les mito- 
chondries. 

* Au cours du traitement de certaines leucémies., seul As 111 est actif et non 
As" 1 ' qui est alots artificiellement complexé. 

Ë. En milieu industriel 

» Les piles ; alcalines, au lithium... 

* Les accumulateurs : batteries... 

* La purification de l'air par oxydai ion chimique de produits soufrés : H 2 S, 
c 2 h 5 sh ,, 

* La photographie : réduction du bromure d'argent. 

* Le fonctionnement des ait bag est dû £ une réaction d'O.R. qui va provo- 
quer leur gonflement 

* La corrosion atmosphérique met en jeu de nombreuses réactions d'O.R. 
Les couples Fe 3l /Fe° et 0 ; /0H ’ vont être à l'origine de la rouille. 

* Les applications de Télectrolyse : 

- pour lutter contre la rouille, on peut former des oxydes protecteurs par 
anodisation ; 

- pour protéger des coques de navire ou des canalisations en sol humide, 
on peut réaliser une protection cathodique en reliant la masse métalli- 
que à un potentiel élevé pour qu r elle devienne la cathode d'une pile ; 

- etc. 




right 


C MAMOH II jfohapt rm ni i.n Mil 


La r&aetcûrt d'axydü-rédueiion 



ENTRAÎNEMENT 


Série 1 


1 . Objectif ; saveur équilibrer les réactions d'Û.fi. 

Écrire \è réaction ionique ètjüMbrée d r O.R. de roaydalion 
6e Fe ,,+ {couple Fe^Âe 11 } par f/nO^ {couple Mn^VMn 11 ). 

2. Objectif : savoir Équilibrer les réactions tfQ.fi. 

êcrire la réaction ionique totale de IcDcydalicM^i des r.lrites 
en nitrate {toupie iNÛî/htOd) par le permanganate MnO; 
(couple MnOV'Mft^, 

3. Objectif j savoir calculer le n.o. d‘un élément. 

Quel est le n.o. des métaux dans les formules 
suivantes : Mnü^, CrûJ” Mnûj, Qf" 7 

4. Objectif 2 savoir équilibrer une réaction d'O.R 
par les itift. 

À 'aide des n.o., équi ibrer la réaction dE l'aride ruflriquo 
concentré sur le cuivre. 

Ûn donne les couples : NÛJ/'NQ et Cu î+ /0j ü 

5. Objectif 2 savoir calculer un potentiel rédcK. 
Quel sera le potentiel d'une solution renfermant : 

a} 10" 1 MA de Re 11 - ei 1Q" 1 V/L de Fe i+ 
b} ÎQ- 5 M/L de Fe- + et 10" 1 MA de Fe 2 * 

Qn donne : = 0,771 V 

fi. Objectif : savoir calculer un potentiel redox. 

Quel sera le potentiel normal du couple Pt^VF'b si le 
potentiel mesure, lorsque l'on plonge une Électrode de 
Ft> ü dans une îûlubon contenant 10" 2 M de Pb î_t est de 
-0,19 v? 

T, Objectif : savoir calculer une concentration à 
partir d'un potentiel- 

Quel volume d'une sclulicn de 0..1 M de 5n 2 ’ doit-on 
ajouter à 20 mL d'une solution Û.C6 M de Sn 44 " pour 
mesurer un potentiel de À 1 3 V 7 
On donne: E^„ W5 ^ s+ »■ 0, 1 3 V 

a. Objectif 2 savoir déterminer Ee sens des 
réactions d'ü.R. 

Écrire les éqi rations ioniques équilibrées des réactions 

SuMilles t 

Fe J_f + Sn 2_f r± Fe 2 * + Sn' H 
a 

i 

Cr 2+ + 4. s r *=* Ag 4 
a 

1 

NQî + Cu c ' hO-, + Cu 2 " 


On dor.ne les E 0 de : 


Fe^/Fe 2 " 


0,77 V 

5n 4 */Sn 3 * 

+ 

0.1S V 

0 * 70 ® 

- 

0,74 V 

*<g~f Atf 

+ 

0.B0 V 

NOj/KOj 

+ 

0,54 V 

Cu 3 */Q^ 

+■ 

0.34 V 


Indiquer le sens de ces réactions et quel est l'oxydant et le 
réducteur. 

fi. Ob jectif : savoir trouver le couple oxydant 
ut le couple réducteur, 

Que se passe-t-il si on plonge une lame de cadmium 
métallique dans ur>e solution de sulfate de cuivre ? 

On donne : Ë^-.^ - 0,34 V et 0,40 V 

Même question, si on plonge une lame de cuivre dans 
une sdmien. de chbrure de cadmium, 

10. Objectif : savoir calculer un potentiel i un pH 

donné,, 

Quel est le potentiel d'une sdutinn cbtenue en 
mélangeant 5 P ml d'une solution 0.Û3 M en MnQq 
tamponnée i pH h avec IÛÜ ml d'une solution D r Ûl S M 
en Mn-“ tamponnée à pH 5 7 
Ün deene : ^qp+jnv,:-, ™ 1,50 V 

1 1. Objectif : savoir mesurer l'inlluence du pH 
suc les réactions d'Q.R. 

a) Connaissant F 2 (= 1 ,.3Z V) du oouple Cr^Q 2 '/Cr 1 *, 
établir le relation enire potentiel normaux apparents 
de oc rajflte et le pH, en suppesani qu'il n'y a aucune 
préripi union. 

b) Calculer le potentiel normal apparent : à pH = 7, 
pH =4, pu = 1 

Expliquer le râle du pH dans le puuvoir ûaydflrtl du 
dichromate- 

12. Objectif 2 connaître fin FEu en ce du pH 

sut Ee pouvoit oxydnnt. 

Comment id couple IDj/lj â|üute a une solution de pH 
inconnu permet-il de vérifier L'acidité ? 

Justifier la réponse par la calcul du potentiel normal 
apparent 

On donne : Ê*= 1,15 

13. objectif 2 savoir calculer le polentiel d'équilibre 
d'une solution contenant des ions Ce 44 et -Ce 1 ' 
à CESncuntrétions égales. 

- èpHO - 1,61 

- à pH 4 E^ohj^j - 1 ,67 1 - 0,236 pH 
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Série 2 


30. Quel esl le pâte miel d'une solution obtenue en 
dissolvant déni 100 mL d'eau distillée 
□..O l mole de SnCI 3 et D r 2 mole de SnÇI, I 

On danoe ; 

E° (Sn^/5n 3 * = 0.15 V ; E° (Cl/2 CT) = 1,36 V 

11. Sa-chant que le potentiel d'une lame de cuivre 
plongeant d'ans une so lulicici de ni! raie 
cuivrique est de 0,13 volt, calculer la molarité 
de celle solution en ions nitrates. 

On donne : 

E û (Cu^VCu) = QM volt 

27 r ûn titre 1U0 mL d'une solution contenant 
p gramme de FeCl^ pur à 100 par une 
solution de SnCl 2 0,1 M, le point d'équivalence 
est atteint lorsque Ton a versé 100 mL de la 
solution de SnClj 0,1 M, Quelle est là valeur 
de p? 


Qn donne : 

E° (Fe i+ /Fe 2+ ) - 0,77 V 

^(Sn^VSn^-aH V 

E° (Oya - ) « U56 V 

FeClj 162,5 g mole -1 

IJ. Dans un bêcher on introduit 1 D mL d'une 
solution d'iode dêcimolaire, SQ mL d'eau 
distillée et quelques gouttes d'empois 
d'amidon. La solution se colore en bleu. 
Combien dé ml Hé Ihiofiilfate Héeimolairé faut' 
il verser pour décolorer cette solution ? 

IL Soit le système Red-ox suivant ; Or + î e" l 
R ed- 1-0 potentiel d'une solution aqueuse 
contenant 0,1 mole - litre -1 de Red et 
0,3 mol e- litre 1 de Or est de 0,155 V. 

Quel es! le potentiel normal de ce couple ? 
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La réaction de formation 
de composés peu solubles 
(réaction de « précipitation ») 


Équilibre en phase hétérogène 
(solide/solution aqueuse) 

I. Notions générales 

II. Notion de produit de solubilité 

lit. Solubilité des composés peu solubles 
dans des solutions complexes 

IV, Volumétrie par réaction de formation 
de composés peu solubles 

V. Applications de ta réaction de formation 
de composés peu solubles 


Objectifs 

* Savoir établir la constante de solubilité d'un produit peu soluble. 

- Cor naître rnfluenœ du pH et de la formation de complexe sur la solubilité d'un produit 
■ Savoir calculer les valeurs des concentrations en ions d'une solution saturée. 

* Connaître les principales techniques de dosage par précipitation. 


Mous allons étudier le comportement en solution aqueuse de composés 
peu solubles (le terme insoluble est à proscrire ; en effet, une solubilité 
peut être très faible mais elle n J est jamais nulle). 

II y a équilibre en phase hétérogène, s'il ernste du solide erï suspension dans 
la solution aqueuse, en équilibre avec les espèces chimiques de la solution. 
Soit A h B m le composé peu soluble. Si tout B m est dissous, il ne reste 
pas de A,, B m solide en suspension. \l n'y a pas d'équilibre hétérogène. 

Dans le cas contraire : A„ B m 1 ^ A„ B m (dissous) 

TL 

n A m+ + m B b ~ (ions de la solution) 

Les composés peu solubles répondent donc à ces deux équilibres succes- 
sifs. On devra envisager le comportement des composés peu solubles 
sous deux aspects différents : 

* d'une part, l'élude de la formation des composés peu solubles, c'esl-â* 
dire l'étude des réactions de précipitation ; 

* d'autre part, l'étude de fa dissolution de ces composés peu solubles. 
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Chimie analytique 


I. Notions générâtes 

A. Définition de la solubilité 

La solubilités d'un composé dans l'eau pute est par définition, la concen- 
tration en composé de la solution aqueuse saturée, C'est-ù-dire la CûrtCèrt- 
frob’on maximale que peut atteindre ta solution en composé dissous dans 
l'eau. 

La solubilité est définie lorsque le système est à l'équilibre (même si le 
temps est long pour obtenir l'équilibre). Il reste du solide que l'on peut 
filtrer. La concentration en soluté du filtrat correspond à cette concentra- 
tion, maximale, L'opération de filiation ne modifié pas l'équilibre. La solu- 
bilité s'exprime en mol-L -1 , mmoLL -1 ou pmoLL -1 ; éventuellement en 
g*i~\ mg'L -1 ou pg'L -1 ... 

L'OTdre de grandeur de la solubilité dans l'eau est très différent selon la 
nature des composés. Elle peut être plusieurs lois molaire ou au contraire 
très inférieure h I0" fi M (micromolaire). Elle est toujours ch îff rable r /Oimo/s 
nulle ; on ne parle que de composés peu solubles. 

La solubilité dépend d'un certain nombre de facteurs ; (cf. cours de 
chimie générale). 

1. Facteurs physiques : principalement 9a température 

L'influence de la température résulte du fait que la dissolution s'accom- 
pagne d'effet thermique, La chaleur de dissolution peut être positive , 
négative ou nulle : 

-si elle est positive, la dissolution s'accompagne de dégagement de 
chaleur ; c'est un cas rare ; la solubilité diminue quand la température 
augmente. Par exemple ; CaSO^ est moins soluble à chaud qu'à froid. 
Ceci explique l'entartrage des cumufus électriques ; 

* le plus souvent, elle est négative. La dissolution consomme de la 
chaleur : ta solubilité augmente avec ta température • 

* parfois, elle est nulle ; la température n'influence pas ta dissolut fort. Par 
exemple ; NaCl. 

2. Facteurs chimiques 

Si des substances chimiques, susceptibles de donner des réactions avec 
tes espèces nées de la dissolution, sont présentes en solution, la solubilité 
est modifiée et on parle alors de solubilité apparente que l'on note s J par 
opposition à s dans l'eau pure. 


II. Notion de produit de solubilité 

A. Le produit de solubilité 

L'équilibre de solubilité comprend deux équilibres successifs ; 

ApB^l - (dissous) - n A m+ + mB n ' 

Dans l'eau, dans le cas d'électrûlytes forts, (seuls CSS que l'on traitera ki) : 
Ap,B m (dissous) -*■ n A m+ + mB n " 

Il n'existe pas de forme A„ B m en solution, puisque le deuxième équilibre 
est totalement déplacé vers la droite. 
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* si lies concentrations totales en ions A m " et en ions B'*" sont telles que 
Oft ■ o^ 1 deviendrait supérieur à K^p A ^ Brngl alors une partie des ionsA m+ et 
des ions B n ” précipitent sous forme I. ^équilibre solrde/solution 
existe, La solution aqueuse contient les ions restant A m- et B™ - en équili- 
bre avec le solide formé î A n B m i ^ n A m+ + m B™ - 
Dans la solution = K 5 pAnBm ; o' A < a A théorique, o' & < o B théorique. 

Exemple - Formation d'un sel AB à partir d'une solution de sel solu- 
ble A h ,NOj lors de ['addition d'une solution de sel soluble B", Na + . 
Composition de la solution Initiale [A*] — [MO-J] = Cq, soit a 0 l'activité 
des ions A -4 dans la solution initiale. On ajoute petit à petit des ions B" 
(on supposera qu'il n'y a pas de variation de volume). 

- tant que < Ks — A --, la solution aqueuse reste limpide ; tous les 

°ù 

ions ET et tous les ions A + sont en solution ; 


- lorsque a w devient juste égal I , c'est te début de précipita- 

^0 

tion, situation limite où tout B - est en solution, A + étant en solution à sa 
concentration théorique ; 

- si c? B théorique devenait tel que serait supérieur é K spAB , la 

situation étant impossible, AB 1 précipite. Dans la solution :g r a A = ; 

avec a A < o Q et a B < a B <htolktuÉ . 

On parlera de fin: de précipitation lorsque la quantité de A restant en 
solution est < yp” de ta quantité initiale (il s J agit de quantité. 
Attention aux variations de volume). 


Exemple - Titration d'une solution d'ions Cl - par des ions Aj + 
(tîtrimétriejj. 

On titre 20 mL de solution de NaCl 10" 2 M par une solution de 
AgN0 3 1,5- HT 1 M. Quelle serait la quantité de CI" restant en solution 
àu point d'équivalence ? 

Æéponse : Ag 4 ' + Cl" ^ AgCl 1 : 

“ dans le bilan de masse des CT, [AgCl 1) représente la concentrai ion 
en CT disparus de la solution, “ [[AgCl ï] + [Cl - ]) ; 

- dans le bilan Ag + , [AgO I] représente fa concentration en Ag" 4 dispa- 
rus de la solution, = [[Agi + [AgCl 1]]' ; 

- au point d'équivalence, la quantité d'ions Ag 4 introduite est égale à 
la quantité d'ions Cl" à doser, [Ag + ) + [AgCl i] » [CT] + [AgCll]; 
[Ag + ] - [CT] - ^tspAgCl = 1,54- 10 -5 mol L *. 

Au point d'équivalence, la quantilé d'ions Ag 4 " introduite est égale é 
0,20 mmol. (quantité d'ions ÇT à doser). Le volume v 1 de solution de 

Ag*, NO j 1,5 T O' 2 M utilisé est de yy~yy^ = 13,33 mL Le volume total 

de la solution est : v = 20 +■ 1 3,33 = 33,33 mL. 

La quantité de CT restant en solution est : 

35,33- 1,34- T O -5 = 44,67 10 -5 mmol. 
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Ces ions Cl restant en solution ne constituent pas ici (en titrimétrie) 
une erreur puisque la même quantité d'ions Ag + reste aussi en solution. 


b. Sur te dissolution 

Problème : quel est le volume d“eau minimal nécessaire pour dissoudre 
une quantité q D de soluté ? 

On veut dissoudre une quantité % d'un Sél AB peu soluble (électrolyte fort) : 

AB (dissous) -* A + + B" 

On envisagera 3e cas simple d'une dissolution sans réaction secondaire 
s eu Es A 4 et B" apparaissent, [A 4 ] = JB"]. Si tout est dissout dans un 

volume V, [A 4 ] - [B“î - ^ aveco A 'tr B < K ipAQ puisque tout est dissout 

Le volume minimal V c est tel que : fA*l 0 - [e - l ü « et que : a A -a B est 

juste = Kap^fl. Dans la mesure où AB, composé peu soluble, est mis seul 

en dissolution cr A ^ |a^]„ o B ~ [a - ]. 

[A + l [B] - K, p B 


Pour V > V 0 : [A 4 ] = [B - ] - ^ < ~ F on retrouve bien que 

v Vq 

[A + ] ■ [B“] < K^g, donc que la concentration -de la solution est infé- 
rieure â la concentration de la solution saturée. 


B. Relation entre la solubilité s et le produit de solubilité 

La relation développée ici ne concerne que la solution saturée de 
composés peu solubles, en suspension dons de l J eau pure (les différents 
ions formés ne donnant pas de réaction secondaire dans ]'eau pure), 

A n B m l *± n A"* 4 + mB 1 * - ; K^nBm = 

Soit s la solubilité dé en mol l -1 , IA] - n s moM- -1 ; 

[B1 -m s moM -li 

Dans l'eau pure, les coefficients d'activité sont égaux à I : y A = 1 ; y B = L 
Kspflnsm - jA] n ' [B] m ; Ksp ABBni = (ns)" ■ (rns) m = rT m m S rt + m ; 
n+>rif77I 

5 = il ^PAnErtl 

Tl n n ■ 

Exemples - Le produit de solubilité du chlorure d'argent AgCl, 
m l .fl-lfl- 10 . Quelle est la solubilité s de AgCl dans l'eau 

pure ? 

La solution saturée de AgCl dans l'eau pure est telle que en Solution : 
[Agi = (Cl"] - s (s s'ex prime en mol L -1 ) ; K spAad = [Ag + ] [CT] = S 2 
[Agi — [Cl - ] = jKsp AgC , -l 1 î4-tr 5 moLL- 1 ;s^-l.î41fr s mol-L- 1 
Pour les halogènures .■ 

- pourAgCh 1^^= t,B-10- 10 ; s Ag!d = 1,14- HT 5 mol- L" ] 

-pourAgBr: = 5,25’ 1 0 -1 3 ; s AgSr = 7,25- 10 -7 mol-L -1 

- pour Agi : — ÎO" 16 ; - io -B mol ■ L -1 

Attention ; pas de conclusion hâtive f 

Pour AB 3 de K, pASj . — TCT lfi ; S ft&î » solubilité mol - L -1 7 AB^, 1 — A +■ JB 
[A] = S AB! ; [B] - 3 î AB 3 ; KjpABi = (S) (3S) J = 27 S 4 


r J 


righte 
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■ 1 £r 16 

s= ? js AH3 -4 r 39. tO" 5 mol-r 1 5> alors que le K, p = 10" 16 
dans les deux cas. 


On lit parfois : a un composé est d'autant moins soluble que sort 
produit de solubilité est pius petit » Attention ÎE Ceci n'est vrai que si les 
composés sont de même type. En effet, comme nous venons de le voir, 
la relation s — f (K^) est fiée à la structure du sel : pour tous les 
composés de type AB, K,p — s J ; pour tous les composés de type AB^, 
Ksp « 4 s 3 ; pour tous les composés de type AB 3 , K, p = 27 s fl . 

On ne peut prédire l'ordre relatif des solubilités s dans l r eau pure à la 
vue du Kçp que pour des sels de même type. 

En conclusion : les relations ainsi établies entre s et K sp ne sont valables 
que dans l eau pUTé et à condition que les ions ne donnent pas de réac- 
tion secondaire avec H ? .0 + ou OH", 

D'une façon générale, les solutions contiennent plusieurs solutés, les équi- 
libres peuvent y être multiples et doivent être tous pris en considération. 


III. Solubilité des composés peu solubles 
dans des solutions complexes 

A. Solubilité dans des solutions h om Bioniques : 
effet dion commun 

Une solution est dite homoïonique à une solution dé AB si elle apporte 
soit des ions A, soit des ions B. Ce sera par exemple : 

* une suspension de Agül \ dans une solution d'ions Ag + apportés par un 
réactif (exemple AgNQj) ; 

» une suspension de AgCl i dans une solution d'ions Cl" apportés par un 
réactif (exemple KCl) ; 

* le mélange d'ions Ag" et Cl" apportés tous deux par des solutions de 
sels solubles, (par exemple AgNO s et NaCl) en proportions différentes 
(l'un étant en excès par rapport à l'autre). 

Dans Ces trois cas, ces ions entraînent un recul d'équilibre par effet d'ions 

communs ; 

AgCl I ^ Ag + + ei" 

1. Quelle est la solubilité de AgCl 
dans une solution de AgNÔ^ IÜ“ 5 A/l ? 

Dans la solution initiale [Ag + J 0 - 1C~ 3 R [NOjJo- 1Ü" 3 R on introduit du 
solide AgCl. La question posée est de calculer la quantité de AgCl qui se 
dissout dans un litre de solution =1,8- 10" l0 ). 

Soit la solubilité en mol-L" 1 de AgO dans cette solution. La concentra- 
tion en ICI"] est te reflet de la dissolution de AgCl les Ions Cl" ne provien- 
nent que de la dissolution de AgCl ; [Cl - ] = s(, Lors de la dissolution de 
AgCl si un ion Cl" apparaît, un ion Ag + apparaît simultanément; ta 
concentration en |Ag + ] - 1Q" 3 + 5 f On peut affirmer que sf < s (solubilité 

dans eau pure) puisqu'il y a recul d'équilibre de solubilité ; s = ^‘gpAgCI , 




ri g h 
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Si < 1,34- T Q 5 moi L 1 est négligeable devant TQ 5 , 

— ID^ + Sj' *. icH M ; 

^spflgCl ” ïAg+ r^S ] " Td- PI ”1' 

* En Supposant que l'on puisse négliger l'influence de la force ionique I : 
IVef I = [Ag^-icn ; l r S10- |C = {10' 3 )s;; s^l.e-lO^mol L- 1 

* Mais les ions apportés par la solution Ag + NQj créent une force 
Ionique I : 


I - 


IL' 


c j® z2 as +c not l2 


no; 


1 (1Q -3 + îû" 3 ) - 10" 3 . Les coeffi- 


cients d'activité y des Ions constitutifs du sel peu soluble sont tels que 

- lüg y A g* !ogy a - = o ( 5 ■ i 2 Vi o~ 3 ■ 

r^=7d-=0, 964 1 j8 ■ 1(T 10 = 0,964 2 (1(T 3 ) s/ ; 

$;= 1,94- 1CT 7 mol’L" 1 


Si on néglige l'influence de la force ionique,, on considère que y^ = y a - = 1 . 
5| = 1,8- 10" 7 -mpl' L"’. 


2. Dosage gravi métrique 

La gravimétrie est une très ancienne méthode qui consiste à mesurer une 
masse à l'aide d'une balance, t'est la méthode de mesure la plus précise. 
Elle s'applique au dosage d'ions capables de former un composé peu 
soluble.. Celui-ci est alors récupéré sous forme d'un précipité qui est lavé 
et séché h poids constant La masse de ce précipité est quantifiée par 
pesée, à cette masse correspond une masse de l'ion initialement présent 
dans le volume d'échantillon étudié. 

Certes, quelques ions restent en solution puisque l'équilibre solide +* ions 
constrtutïls en solution est toujours respecté. Ces ions échappent à la 
pesée et constituent de ce fait l'erreur du dosage. Cette quantité est, 
toutefois, très minime (c/. exercice 8). 

Ceci explique que la gravimétrie reste aujourd'hui une méthode rêfé' 
rence. Lorsqu'on choisît la gravimétrie comme méthode de dosage, on 
choisit l'erreur acceptée, (cf. exercice 9). 

B. Solubilité dans des solutions hétéro ioniques 

AB se trouve mis en présence tfions autres que A et B. Les influences 
possibles sont nombreuses. On distinguera. ; 

■l'influence des ions ne donnant pas lieu à des réactions secondaires, 
(influence de la force ionique) ; 

■ l'influence des ions ou des molécules susceptibles de réagir avec les 
a nions ou cations constitutifs du composé peu soluble : 

— influence du pH r 

— réaction de complexation, 

— réaction de formation d'autre composé peu soluble. 

î. Influence des ions me donnant pas lieu à des réactions secondaires 
■Considérons l'équilibre ; MeX i ^ Me + 4 X" 

Les ions A + et B" apportés par un sel soluble AB ne donnant aucune réac- 
tion secondaire avec Me + et X“ créent la force ionique L 
t t 5 pM C x ™ esl constant ; = y htc [Me] [XJ 


Copyiïqhtc 
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Quand I augmente, les coefficients d'activité et y* diiminuent et les 
concentrations [Me‘J et [X~] augmentent. L'augmentation des concentra- 
tions témoigne de l'augmentation de la solubilité s 1 de MeX. 


2. influence des ions ou des molécules susceptibles de réagit 
avec les a nions ou cations constitutifs du composé peu soluble 

Considérons, dans un milieu donnant lieu à des réactions secondaires, 
l'équilibre : 

AX l =ü A 4 + X" 

Par exemple, fa présence dans le milieu de Y", susceptible de donner la 
réaction 


A* + Y” ^ AY r de constante d'équilibre K AV = 


[AVI 


[A + ][Y] 

Plus K ay est grand, plus les équilibres sont déplacés vers la droite. 

AX 1 ^ X" + A + 


+ 

r s ay 

Lorsque AX 1 est en équilibre avec la solution saturée de ses ions, l'addi- 
tion de Y - soustrait les ions A 41 , AY se forme, et AX I se redissout afin de 
répondre à fa constante puisque du solide AX est toujours, en équi- 
libre avec la solution. 

Soit s' la solubilité de AX dans le milieu contenant T : X" ne provenant 
q-ue de la dissolution de AX, [X~] - s\ 

Tandis que s' = LA = [A 4 ! + [AY] avec [AY] = K* Y [A + HT] 


s'-(A'l [l + K„(Y-)]; 1A']= , 5 . ; K,„ 

[ 1 + K A¥l V J 

Dans l'eau pure K ïpWC = s 2 {s solubilité dans l'eau pure). 
Ainsi : 


1 4 K 


AV 


rn] 




> s puisque K AV - |Y ] > ü ; (1 + [Y - ]) est d'autant > ï que K ftV est plus 

grand II y a dissolution de AX et te d'autant plus que K AY est plus grand. 
Problème: quelles sont les conditions minimales de dissolution totale 
d'un sel peu soluble à l'aide d r un réactif Y (on négligera [Influence de la 
force ionique) ? 


Exemple : 

Soit un composé AX de pK spW! - 6 r 0. 

Quelle est la concentration minimale à donner à un réactif TT pour dis- 
soudre 1Q -3, mol, de AX dans 1 litre r sachant que A + + f ^ AY avec 

K m =-!*Q_=10=7 

lA'HVl 

Question non superflue ; a-t-on besoin d'ajouter Y" pour dissoudre AX à 
lü" 3 mol L -1 ? 

Réponse : oui puisque la solubilité dans l'eau pures = VTÜ" 5 = HT 4 M ; 
sans ajout de réactif on ne pourra pas dissoudre plus delO -,fl mol. par 
litre de AX. 



Hidden page 
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K^-YM^^LMelEX] 


K^pAteX “ ÏMe+ ‘ ÏK J (S ) 


<*’) 


i+H^CT/Ka 


WV = 


2 _ K L P MeX ^t^D 4 

TmèÏï [ 


K a 


^ = ) K ^I^ n , fH^O + k 

U»ÏX Ka 


(s') 2 = KjpMrf li ’^“"~ 


Cas limites : relations simplifiées 

HP* ^ --2 

Ka 


t 9> — , soit -5— < ltr* ; [H 3 0 + ] < T O -2 K a ; pH > pK a -I- 2 

Kc3 ”* 


HX est négligeable, X" prédomine, fs') 2 - K 5pMpJf ; (s 1 ) = ^'K ipMËX ; 

s* = s; log s 1 = i (o«K 5fjMe x 

* ^ i, soit > 1 do ; [H 3 0 4 J > 100 K d ; pH < pK a - 2 


Ka 


Ka 


X est négligeable, HX est la forme prédominante (s") 2 = 


H-jO 4 

Ka 


log î'- \ tog Kqiwn * ^ fog HjO + - 1 log K, 


2 

2 


2 

2 


\ogs*= I log KspMex + ^ P^a" ^ pH (droite de pente - 


l» Analyse dichotomique des ions Me m basée sur la solubilité des sulfures 
Me^, en milieu acide (exemple : cas des ions Me^ 4 ). 

Principe : Me 3,4 + S 3 ‘ ^ ÎWeS i caractérisé par 
En solution aqueuse S 2 " est la dibase du diacide H 2 S. 

H 2 S + H,Q - HS" + HjO 4 « 10 T 

HS" + HjO - S 2 " + HiO 4 Ka 2 — 10 -u 

La concentration en (H a S] de sa solution aqueuse saturée 10" 1 mol-L _1 


[S J 1 = K a ,K aî 


[H,5) 


; [S 3 ] = 10 T 10 


,-M 


10 


[S 3 1 = 


[HjO - ] 3 ' 1 " " [KjO + ] 3 

Lorsque le pH diminue la concentration [H 3 0 + ] augmente, la concentra- 
tion en forme (S 3- ) diminue. 


IHjO 4 ] 


* Pour l'analyse dichotomique : 

À pH très acide, [S 2 "J est très peu concentré ; qn précipite les sulfures 
MeS i les moins solubles. Puis en augmentant progressivement le pH, 
[S 2- I augmente progressivement Les sulfures des métaux précipitent 
progressivement des moins solubles vers tes plus solubles. 


Étudions un exemple de précipitations séparai ives : 
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Exemple - Séparation pai précipitation des ions Cd 2 *, Zn 1 ^ et Mn 3+ 
On supposera que ces trois ions sont présents à la même concentration, 
par Exemple, 10' 2 M. 

Les produits de solubilité sont respectivement : KspQjs = 10" 26 ; 

S*ns“ ,<r “ 

Ces trois sulfures sont de même type : MeS ; leurs solubilités peuvent 
être prévues en fonction des K 5 p MeS . CdS précipitera le premier, c'est-à- 
dire pour une concentration en [S '~] la plus faible (donc au pH le plus 
aride). 

Pour prétendre faire une précipitation séparative, il faut pouvoir précipi- 
ter CdS seul sans toucher ni à ln 2+ ni à Mn î+ . On isolera alors CdS. En 
augmentant ensuite modérément le pH de la solution, il faudra précipi- 
ter ZnS en laissant Mn 1 * en solution. 


J* 1 partie du problème : la précipitation séparative des deux ions Cd 2+ , 
Zn 2+ exige deu* conditions : 

- I 1 * condition : on veut précipiter « tout n CdS : 

On pouna prétendre avoir précipité Moût » CdS si le quantité de Cd 1+ 

I 


restant en solution est < 


1 000 


de la quantité initiale, les ajustements 


aux pH se faisant sans variation de volume. 
[Cd 2 *] < < 10 = M ; K spCd5 = 10-“ 

10““ 


[S 2 ] > 


1000 

10 -2fi 


HT* ' [H-s&Ÿ 
- 2 e condition : laisser les ions ln 1+ en solution : 

[Zn 3+ ] JS 2 "} < ; [Zn ï+ ] = 10 -ï mol L -i ; [% 2 ] < 

10" 22 


\+iï 


> NT 21 ; [HjOT < Î0 _l ; pH > 0,5 


10 


-21 


T0 _ï 


[S J < 10 


-10 . 


< 1IT 19 


\thO+Ÿ 

[H 3 0 + ] 2 > 10’ 1 ; pH < 1,5 au 


;0 f S ^ pH < 1,5 


2 e partie du problème ; il faudra A nouveau que Ton puisse répondre aux 

deux conditions : ZnS « totalement * précipité, iMn 2+ reste en solution 

La démonstration sera analogue. 

Réponse : 3,0 ^ pH < 4,0 


b. Influence de la complexation 

Soit une suspension d'un composé peu soluble (solide en équilibre avec 
sa solution aqueuse saturée). 

MeXl ^ Me + + X" 

* un ligand Z aura une influence sur l'équilibre de la solution si ; 

Me + + Z Me Z + 

* un métal A aura une influence si : 

X~ + A ^ AXT «sax 

Dans le premier cas, Me + se trouve soustrait de la solution aqueuse. Dans 
le deuxième cas, c r est X - qui est soustrait de la solution aqueuse. 
L'équilibre MeX 1 ^ Me + + X" est perturbé ; MeX 1 se dissout afin de 
répondre à 
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► Exemple : étude de la solubilité en solution aqueuse ammoniacale 
d'un sel d'argent peu soluble dans l'eau 

Les halogénures (d w H Br', I") d'argent sont des sels peu solubles dans 
l'eau. Chaque hatogénure Ag X est caractérisé par un 

AgX l ■ * Ag + + xr 

^spAglf 

Sachant que l'ion Ag*, en solution aqueuse, en présence d'ammoniaque, 
conduit à des complexes successifs : 

Ag + + NH 3 s AgNHj* kj, = 10” 

flgNHÎ + NH 3 s Ag(Nty î ka = to” 


k, , = ,o”= J®!iL 

[Ag + ][NH,] [AgNHJHNH,] 

Soit s' la solubilité en mol-L -1 de l'halogénure d'argent AgX dans la solu- 
tion aqueuse de NHj, 

pi"] ~ s' el s r b VAfi en solution = [Ag 4 ] + [AgNHf] + [Ag (NHj)^] 
[AfiNHj] - ksi [Ag 4 ] [NHJ ; lAgmùî) = k^jAgl [NH j] 2 
5' = [Agi <1 + k,, [NHj] + k^k^NH,) 2 ) 

K ’ W_Ï **"' * [X " 1 [A ^ ] " S '«]-k sl [NH s ] ! k^,,[NH s 7) Ya «- ïl< 

On négligera l'influence de le force ionique m Tn— t 

s' 2 - W (1 + KA " HJ + k^jNHj 2 ) ; 

2 Eog s 1 = log + log (1 + ^ [NH 3 ] + k^ksJNHJ 2 ) 


to£S'= 1 logKjp^* I log <1 + k,JNHj 4^ t k*jNH 3 ] 2 ) 

Pour tracer le graphe rapidement, on étudiera les cas limites où certaines 
formes peuvent être considérées comme négligeables par rapport aux 
autres. 


*Ces limites 

* 1 *> 10 W [NHJ + T0 7î [NHJ 3 

s' - s - ^'"fcspAgx log s' “ log s (solubilité dans l'eau) 

Solubilité minimum, la concentration en NH 3 est sans influence lorsque : 
10 ss IKH^,) + 10 7,2 [NHJ 2 £ 1Q 2 ; [N K J < 4,0. IC" 5 M ; 

pNH 3 3- 5,52 

* 10 T ' 2 [NHJ 2 > î -t- io 5 - 1 [NHJ (la concentration en MH 3 est importante, 
la forme complexée diammine est prépondérante) 

log s' - i log K^* + i log [10« (NH 3 ) j 1 = t log + 3,6 - pNHj 

log s 1 = f (pNH 3 ) est une droite de pente - i lorsque ; 

I0 7 - 2 [NHJ 2 ^ 100 (1 + 10 3 ' 3 [NHJ) ; [NHJ s* l^MfT 2 NI ; 

pNH 3 s 1,8» 

En résumé : 

* pNHj 3= 5,32 

log s' » log 5= i log 

log s' AgCl » - 4,07 ; log s 1 AgBr— - 6, 34 ; log s' Agi = - & 


m Si pn se postwf ü 
q^jMfsrrûv? pourfA g NHjJ 
petü-rt étie 

prépondérant ? 

On ÀTrro.T : ! O 1 1 [ffH J 
i* ! + JQ& {NHjF ; 
soi IQ^tNHJ > 100 
+ i&JfïWtf'etan 
montr&oii que cette 
inéquation est tmpassiNe. 
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* pNH 3 ^ 

log s' = log Kjpftgjt + 5,6 - pMH 3 

- pour AgCl, log s' == - 1,27 - pNH 3 ; 

- pour AgBr, log s' = - 2,54 - pNHj ; 

- pour Agi, log s* — - 4,4 - pNHj 


ii i°g 


.AgO 


\ .AgBr 




- 4,4 -£54 - 1,27 


4 i,sa 


+ S r 92 


pNH, 


.Agi 




\ 




-1,57 


-2^54 
- 1 


-4,4 

-4.B7 

-6,14 

-8 


N 


Limita da caneantrâtion 
©a NH a d'une aalutmn 

aqueuse d'ammoniaque 


Le réactif du commerce est environ 10 Molaire, concentration maximale 
possible, correspondant à log NH 3 = 1, c'est-à-dire pNH 3 = - t 

► Conséquences dans le domaine analytique 

Les trois halogénures donnent un précipité avec des ions Ag 4 , il sera 
possible de les différencier par leur différence de solubilité dans une solu- 
tion d'ammoniaque : 


natcrl 
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Ainsi, pourAgCI : 

* dans NHj dilué =0), log s' = - 1,27 ; 5' - 5,37 ^ IC" 2 M, soluble 

(à l r œil) ; 

* dans NH 3 concentré (10 M) : log t'- - 0,27 ; s' = 0,537 lut, soluble. 

Pour AgBr t 

* dans WHj dilué (pNHj = 0) r bg s 1 =- 2,, 54 ; 
s' = 2,88- ÎCT 3 M, insoluble ; 

* dans N H s concentré : log s r = “ 1,54 ; s' » 2,98' I0~ 2 M, soluble 

Pour Agi : dans NH 3 concentré ; log S 1 = - 3,4 ; s' =3,98- 10 -4 M, inso- 
luble, 

C, Influence d'ions susceptibles de former un autre composé peu soluble, 
avec un des ions constitutifs d'un composé peu soluble 

On envisagera l'influence des Ions susceptibles de former un autre 
composé peu soluble, avec un des ions constitutifs d J un composé peu 
soluble, sous deux formes complémentaires : 

* influence sur la dissolution des composés peu solubles ; 

* influence sur la réaction de précipitation,, 

► influence sur la dissolution des composés peu solubles 
Elle comprend deux aspects : 

* dissolution dans une solution ionique où à un BA 1 solide i, on ajoute Aj 
susceptible de former un composé BA 2 peu soluble = déplacement 
mutuel des agents précipitants ; 

+ dissolution simultanée die deux sels peu solubles. 

> Dissolution dans une solution ionique 

Soit une suspension dans l'eau distillée d'un composé BAt peu soluble ; 
BA, ï = B 4 +■ A] (dans Veau pure, la solution est très diluée, les Coeffi- 
cients d'activité et y Af sort égaux à 1) ; = [B + ] [Ai], 

A l'équilibre de dissolution, [B '] 0 — (Aj| a = , 

A cette suspension, è l'équilibre, on ajoute un sel soluble Aj, Z + suscep- 
tible de former un composé peu soluble ba 2 i ; 

BAj l ¥*= iEB + + Aj 

On considérera que Ks pW7 = [B + ] [Aj] (on néglige linHuence de la force 
ionique) 

Initialement : [B + ] 0 = ;[Aj] 0 = v 'KspA^B ; on introduit Aj, Z + ; la solution 
contient les ions ; B + , A j f A j, Z + , 

' si [Aj] est telle que [B *|q, [A 2 ] < la solution reste limpide, 

[B 4 ] = [Aj] = JkspAp 

*sî [Aj] est teille que [B + ] Q [Aj] serait supérieur à BA 3 i précipita ; 

B + disparaît de la solution, le produit [B 4 ] [Aj] devient momentanément 
inférieur au ; B A f i solide présent en excès se redissout de façon 

telle que IB 4 ] [Aj] = K^, 
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1 çr cas ; KspBAi ^ KjpuLi î BA] est moins soluble que BA, 

Exemple ; 

On dispose d'une suspension de BA r seul dans l'eau pure, 

1 , 8 . 10 -'» 

B A 1 i ^ B + + A7 (la situation initiale dans la solution est 
[B + ] = [Af]- 1,34- ICr* M) 

Pour quelle concentration en (Aj), BA 3 commence-t-il à précipiter ? 

BA 3 précipite si [AJI > — — soit si [Aj] s* 5 r 92-]Q~ & M (soit 

pour un volume ajouté de l'ordre du pi). 

Plus on ajoute de Aj, plus BA, (s oticfe) se dissout ; A| reste en solution, 
B est sous forme de précipité BA 2 ; [A 7 ] est le reflet de la dissolution de 
BA,, 

d. exercice 15, 


2* cas : K_ s ,p KAT c Kj pBft3 

La précipitation de &A 2 est moins évidente, puisque le composé suscep’ 
tible de se former est plus soluble que le produit initialement mis en 
suspension. Mais malgré tout, une concentration suffisante en A 2 ajoutée 
permettra la précipitation de BA 2 , 


P Dissolution simultanée de deux composés peu solubles 
ayant un ion commun 

Sort deux sels peu solubles BA, et de BAj. ayant l'ron B en commun ; 
quelles sont les solubilités de BA, et de BAj, si les deux sels solides sont 
mis en suspension dans de l'eau distillée 7 
BA, et BAj génèrent tous les deux des ions B 4 lors de leur dissolution. 


s, ^ solubilité de BAi mpl-l " 1 
5 ^ = solubilité de BA 2 mol ■ L" 1 

PI = si + sJ ; PH -^7*- 

(t# } 


- 5| = [AT] = 


[B J 


m ^2 — [^ 2 ] 


ïsOi 

n 


(B ) 


sj ■ [A, ] = 


"*P»i 


^ K spBA-i + ^spEAj 


^ = m 


SpiAj 


\^spBA| ^ ^îpBAj 


Cas h plus fréquent ; Les deux K^p des deux sels ayant un ion commun 
sont nettement différents l'un de l'autre. 
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Chimie analytique 


* Remarques pratiques ; 

■ Si *■ [CrO^ - ) est ' 7,2-}0~ z rrtoM -1 , ■( y aura début de précipitation. 
avant le point d'équivalence. 

Si "[Crol - ] est • 7,2 ■ 10 -J moi' f 1 , le- début de précipitation aura lieu 
après le point d'équivalence. 

On choisira une Concentration arbitraire raisonnable. Lors d J un 
dosage par définition, on ne sait pas quel volume de solution antago- 
niste on devra utiliser pour obtenir le point d'équivalence. On ne peut 
donc pas donner à la solution la concentration juste théorique en 
chromate de 7/2' 30' 1 M au point d'équivalence. On utilise une solu 
tion dans des conditions de concentrations proches. 

*îf s'agit d'une méthode d'indication utilisable en milieu neutre ou 
légèrement alcalin. 

En effet : 

CrO|" + Ht.Q* ^ HCrOj + H^O pK a - 6 r 5 

HCrOj + H jO T -- H^CrO^ + H^O pK a = 0,7 

Toute protonation de CrO^ - te fera disparaître de la solution. 

■ Les ions CrO^" ne sont pas utilisables pour titrer des ions Ag' par des 
Cl (réaction de titration inverse) car dans ce cas, au départ Ag + serait 
en présence de Crû ( donc Ag 2 CrÛ, 1 serait formé avant toute addition 
de Çl“. 

Au point d'équivalence, le déplacement de AgjCrC^ par Cî" pour for- 
mer AgCI serait trop lent, donc trop tardif pour être utilisable comme 
indication dans un dosage. 

* Par ailleurs, AgOH est un sel peu soluble, - ï0~ 7,7 

AgOH! peut précipiter au point d'équivalence si 

[OH l = - - 1 -— = 1,49 HT 3 M 
1,34 1 0” 5 

Soit si pH ■ 31,17. Ceci explique que les ions Crü.^ ne s'utilisent 
comme indicateur, uniquement en milieu neutre ou légèrement alcalin. 


D'une façon générale pour résoudre ce type de proMÈrties, ïl ne faut 
■voir aucun a priori (ci. exercice 20). 


IV. Volumétrie par réaction de formation 
de composés p eu solubles 

A. Courbe de titrage 

Soit à titrer fQQmL d'une solution 0,01 M en iûdures par une solution 
0,01 M en Ag + , 

Agi i * AT + r 

La courbe de titrage représente la variation de pAg‘ en fonction du 
volume v de solution d'Ag'* versé, 

*V = Q mL : [Ag 4 ] = 0 donc pAg + tend théoriquement vers + « ; 

» V tnt (compris entre 0 et f 00 mL) : Agi commence à précipiter. Le de 
ce composé est vérifié. 
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La réaction de formation de composés peu solubles 


V mL de solution de Ag' 
de molarité 0,01 M 


1 0 Q mL de solution 
[f] == 0,01 M 


Donc [Ag + ] = Kjpj/pn soit pAg + = pK^p 3 -I- log [L - ]. 
n _f t00-0,0l v 0,Q1 ] ItWO ^100-v) . 

11 { 1000 1000 . 1 00 + v r (100 + v) ' 


pAfi + = pK s + log 0,0] 


0 00 -v) 
(100 + w) 


ainsi : 

- lorsque v= 5 mL 

- lorsque v - to mL 

- lorsque v ■ 25 mL 

- lorsque v = 50 mL 

- lorsque v = 75 mL 

- lorsque v= 95 mL 

- lorsque v = 99 mL 


P Ag + = 13,96 
pAg + = 13,91 
pAg + =13,78 
pAg + = 13,52 
pAg + “ 13,15 
pAg + = 12,40 
pAg + = 1 1,70 


« V = 100 mi : les ions Ag + et I" présents dans la solution ne proviennent 
que de la dissociation de Fa partie soluble de AgL 
Donc : pAg + = 0,5 pfc* p = 8 ; 

* V > îOO mL : dans la solution existent : 

- les ions Ag~ et I - provenant de la dissociation de la partie soluble de Agi, 

- Ees ions Ag' provenant de l'excès de solution de Ag*, 

- la concentration en ions Ag* provenant de la dissociation de la partie 
soluble de Agi est négligeable devant la concentration en ions Ag + pro- 
venant de l'excès de solution de Ag + 

.J_22L =0 oi < V - 10CI > 

100 + v ' (100 + V) 


Donc [Ag*] = 


v-0,UC 100-0,01 


i oon 


i ooo 


Soit pAg * = - log 0,01-J^— ^ -2 + log 

(100 + vJ 

Ainsi : 

- lorsque v= loi mL pÀg" = 4,00 

- lorsque v= T 05 mL pAg" =3 l 3Z 


(IM+v) 

(V-10G) 


L'examen des différentes valeurs de pAg + montre qu'il existe une brutale 
variation de pAg 1 autour du point équivalent, c'est-à-dire lorsque 

V =100mL (pAg* = 11,70 pour V =*99mL et pAg + » 4,00 pour 

V = 1 01 mL ; donc à p A ^ - 7 T 7 unités pour AV « 2 mL), 
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Chimie anülytique 


4 pAg’ 



10 25 5Ü 75 100 v(mL} 


B. Mise en évidence du point d'équivalence 

1, Par polentfométrie 

En utilisant des électrodes indicatrices dions A (Ag + dans l'exemple) ou B 
(P dans l'exempte), il est possible de tracer la courbe de titrage et de 
déterminer le point d'équivalence. 

2, Par mise en évidence d'un excès d'ions dans le milieu réactionnel 

a. Mise en évidence d'un excès di'ions Ag' 

La formation d'un composé peu soluble de chromate d'argent Ag^CtO^ de 
couleur * rouge brique □ entre les ions Ag h et les ions chromâtes CrO^ 
est mise à profit pour mettre en évidence le point d'équivalence lors du 
dosage direct d'ions formant des composés peu solubles avec les ions 
Ag 4 , Ainsi, par exemple lois du titrage direct des ions CT par les ions Ag + 
Cette méthode n'est applicable qu'en milieu neutre ou faiblement alcalin 
(cf, p, 1 1 3). 

b. Mise en évidence d'un excès d'ions thiocyanate SÛT 

La formation d'un complexe [FefSCNJ] 2 * de couleur <n rouge sang u entre 
les ions ferrique Fe j|r et les ions thiacyanates SCP-T est mise a profit pour 
mettre en évidence le point d'équivalence (PE) lors du dosage direct 
d'ions Ag + par les ions $CN~. 

Cette méthode ne peut se faire qu'à des pH inférieurs à 2. En effet, é des 
pH supérieurs, les ions Fe 34 précipitent sous forme d'hydroxyde fenique 
Fe(OH)j 
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La réaction de formation de composés peu solubles 


ENTRAINEMENT 


Série l 


Pour tous les exercices, on négligera l'influence 

de la force ionique, sauf précision particulière, 


1. Objectif : comprendre que» lorsque l'équilibre 
solide/sclulian est atteint, la composition de 9a 
solution ne change pas si bon ajoute à nouveau 
du solide, 

a) 750 mg de sulfate de magnésium Mg50 4 de 
P**" 2,25 sont introduits dans ICO mL d’eau 
distillée ; on as- ite |usqu'é cfatenton de l'équilibre ; 
quelle est la situation d'équilibre 7 La masse 
moléculaire de Mg50 4 = 120-37 g- mol" 1 . 

b) Même question $t on introduit I ,D0 g de Mg$D 4 7 

c) Même- question, si on introduit i ,50 g de MgSQ 4 7 

2. Objectif ; comprendre qu’il existe une relation 
entre s et K,. 

Quelle est la solubilité dans l'eau distillée de l’iodure de 
plumb Pb!; dmt le pIQp. est de 3,D ? 

3, Objectif : comprendre que l’on ne peut pas 
classer les composés par ordre de solubilité en se 
basant uniquement Sur la connaissance des HL p 

tes pKsp du sulfate de calcium, CaSO* et du sulfate 
d’âjgeniAgjSQ^ sont respectivement 4, B et 4, B. Quel est 
lé sulfate le plus soluble ? 

4, Objectif : comprendre les situations d'équilibre 
en fonction des proportions relatives mises on 
jeu. 

Le du sulfate de Plomb Pb-SQ 4 = 2- iû -6 - Quelles wnt 
les vakurs de : [Pti 2+ ], ppt et la quantité de Pb i+ , restant 
en solution, a l'équilibre dans les trois cas survanrs ? 

a) un mêlante lüü ml de sotubon aqueuse de 
PbfWO?); 5- liO" 3, M avec 25 ml de solution de 
Na 2 SQ 4 10" 2 M 

b) on mélange 100 ml de solution aqueuse de 
Pb{NÜ 3 ) z 5 I0~ 3 U avec 50 mL dE sdutiûn de 
Na 2 S0 4 TOT 2 M 

e) on mélange 100 mL de süVjüüh aqueuse de 
PbfN0 3 ) 2 5- 10 -3 W avec 75 mL de solution de 
Na 2 S0 4 HT 2 M 

3. Objectif : Comprendre ce qu’est 
le i début de précipitation h. 

Le K. r , d u sulfate dé Plomb PbSÛ 4 = 2- 10" & 

A 100 mL de solution de Pb(NOï)j 5- 10" 3 M, on ajoute 
une solution de nb 2 S0 4 lcr 2 M , quel doit être te volume 
dé fa su Jluri dé Nâ 2 5Û 4 tO -; M irthùduifl pPur avoir un 
début dé précipitation ? Quelle est la nature du composé 
qui précipite ? 


6. Objectif ; comprendre la nation 
de * fin de précipitation », 

le du sulfaté de Plomb PbS0 4 - 2 1 0 _B . 

A 100 mL de solution de Pb(NQ 3 ) J 5 ■ 10" 3 WL an ajoute 
une solution de h!a 3 50 4 0.5D M. Quel doilétie lé volume 
de solution de D,5ü M à introduire pour avoir la 

lin de pnédplaton ? 

J. Objectif : comprendre le recul de solubilité. 

a) Sachant -que pIQ^scn - 3,7 quelle est la situation 
d'équilibre de la solution aqueuse saturée de BaSQ 4 ? 

b) Dans 100 rnL d'une solution saturée de I3a5ü 4 on 
dissout, sans variation de volume, 5 mmol. de 
Na 3 S0 4 . Quelle est la valeur de pBa 24 de cette 
nouvelle solution 7 

bl J On négligera l'Ertikience de la force ionique. 

b2) On tiendra compte de l'influence de fa force ionique. 

S, Objectif : estimation dé l'erreur faite 
en gravimétrie. 

Qn mélange 20 mL de solution 10" 2 M de Na*,Cl' avec 
2ü mL de solution 1,5- lû -3 M de nitrate d'argent 
Ag 4 ,NQj (réactif). AgQl l précipite. Le prériptfé est lavé, 
séché à poids constant, puis puisé. Que sc est la quantité 
(fions CT restant en solution (on négligera l'influence de 
la force ionique) 7 

U. Objectif répondre aux exigences 
-do ta gravimétrie. 

On veut doser des ions strontium 5r ï+ en solution par 
gravimétrie, avec une erreur inférieure à Û^l pour 1 ÛOÜ : 
à 5ü mL d’une solution 0,06 M d'ions strontium, on 
ajoute- 25 mL de solution d’ions S0 4 . Quelle est fa limite 
b donner è la molarité -de la solution d’ions 50 4 " 1 
P’^spsisoH ” M 2 

1-D. Objectif ; comprendre l'influence 
de la force ionique, 

Le du sulfate de plomb PbSQ 4 est dE 7,7. Quelle est 
la solubilité de PbS0 4 dans une solution 10 -2 M de 
NaNQi? 

il. Objectif ; comprendre que l'eau pure peut 
parfois induire une réaction secondaire.. 

Le pKjpd'un sel ta 3 X 2 est de 23,7, Queüe est sa solubÆtè 
dans l'eau distillée : 

a} à X est une base conjuguée de force nulle ? 
b) si K 3- est la ttibase correspondant au brade de 
pK., ■ 2,23 ; 7,21 et 12^32 ? 
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Chimie analytique 


1Ï_ Objectif : bien comprendre que l'importance 
de la proto, nation sur la disparition d'un ion 
constitutif du sel peu soluble. 

On veut dissoudre 220 ms d'cwaldte de calcium dans 
750 mL d'eau distillée. Quelle est la quantité minimale de 
protons (apportée par HCL) à apurer (on supposera que 
fadditon n'enfraïne pas de vacation de volume), 

La masse moléculaire de CsC 2 0 q est de 128,1 g- mol - ; 
te = 2,6- 10 '* ; les pK d de l'aade oxalique sont 

respectivement i ,25 et 4,2 i , 

13-, Objectif : comprendre que la solubilisation 
en fonction du pH peut mettre en jeu protons 
ou tiydraryles. 

On agite |usqu'à obtention de ^équilibre 500 mg dacélati: 
d'argent avec 50 mL d'eau distillée. Sachant que l'acétate 
d'argent a pour masse molaire 166,3 g mpS 1 et pour 
pK,p 2,70, que = 7,70 et q/ue 

CK£Û(>tH>iCœ- = V5- 

a) Quelle est la quantité minimale d'ions OH i a|ou1er 
aux 50 mL. de suspension {sons variation de volume) 
pour dissoudre tout l'acétate d'argent? 

b) Il sereit également possible d'ajouter des proions 
pour obtenir la dissolution. Pourquoi ? Quelle serai! 
la quantité de protons a ajouter ? 

1 4 r Objectif : comprendre que la complexation 
a peur effet de faire disparaître de la solution 
un ion constitutif du sel peu soluble, donc 
de solubiliser lé sel peu soluble, 

On veut dissoudre 303,3 mg; de RbSD q dans I0Ü mL 
d'eau distillée, par ajout d'une quanlité de ligand L 
à) K quelle oondüion doit répondre la concentration en 
ligand L de la solution aqueuse ? 
b) Quelle est la quantité minimale delà introduire 7 
pKjrfœh = TJ - masse molaire de 
PbSO* - 303.3 g ■ mol" 1 - pK du complexe PfcL 2- = 6,0 

T5. Objectif : comprendre ("influence d'un ion 
susceptible de former un autre composé 
peu soluble, avec un des ions constitutifs 
d'un composé peu soluble, 

À une solution aqueuse -salurée de Ag^ (en présence de 
AgCI (solide), on ajoute Na + ,flr" de façon telle que la 


Série 2 


19. Le pK^ d'un sel AB est de 0.5 . Quels sont les 
pKtp des sels AB -, et AB, de mémo solubilité ? 

30. On met en suspension d,tnS 100 mL d»U 
distillée 20 mg d'un sel CaJf (électrolyte fort). 
On Agité jusqu'à l'obtention de l'équilibre. On 
mesure la cancentraiian en ions Ca 2 "". elle est 
égale i Sjl ■ HT* M. Sachant que U masse 


concentration (Br - ) a|o.Jtée = 5 - 1 D 4 M. Quelle est la 
situation d'équilibre ? 

K* m = 5,25 - 1 0" '* K^, - 1 r a - 1 Q -iq ton négligera 
l'influente de la forte iunique). 

16. Objectif : bien comprendre l'importance dans 
l'exercice précédent de la présence de l'excès 
de composé peu soluble. 

À 5D£> mL d'une solution salurée A%p filtrée. on ajoute 
500 pl d'une solution de Na6r lû -a M, Queie est la 
situation d'équilibié ? 

17. Objectif ; comprendre lés exigences 
de la précipitation séparative. 

On dispose d'une solution aqueuse dé sels solubles de 
Zn 2+ ei Pb 2 *", de même concentration = 10 -Î M. On se 
propose de les séparer par précipitation de leurs 
hydroxydes en augmentant progressivement la 
ooncerrtratiün en ions QH dans la solution (lé volume de 
la solution ne change pas). Les pioduds de solubilné sont 
tels que pK^^on^ = 17,0 et pKspp^QHjj “ ISjÏ- 

a) Quel est le pht minimal pour lequel on observe un 
débul de précipitation ? Quelle est alors la na lue du 
composé précipitant ? 

b) Peut-on envisager une précipdation sélective 
(spécifique) par Formafon d'hydnwyde de l'un puis 
de l'autre ion ? Explique*. 

c) La concentration en ions Zn 2 * de la solution initiale 
étant de 1Q“ 2 ,y, à quiçlle condition la concentration 
en Pt? 2 *; dans la solution initiale, doit elle répondre 
pour que la piécipitiition SélEflivé sort possible ? 

Il, Objectif : prévoir l'évolution des concentrations 
des ions en solution lors d'un titrage 
argentim étriqué. 

On mélange 30 mL de NaCI 1Q -2 M. 

a) + 5 mL de solution de AgMOj 1,5- ■ I0 -2 M. 

b) +10 mt, de Hjlytion de AgNQj 1,5- 1Q -2 M. 

c) + 15 mL de solution de A&NÛ, 1,5- lûr 2 M, 

d) + 19 mL de solution de AgNÜ, 1,5- 1LT 2 M. 

e) + 2 1 mL de sduhon de AgNÛj 1,5-1 0 -2 M. 

I) 4 3Q mL de sctutuon de AgtiJQ 3 1 ,5 - 1 0' 3 M. 

Dans tous les caSi calculer pAg. puis tracer la cotPbe 
pAg = fM oO x est le vglume de solution de 
AgN0 3 1,5- 10 -2 M en mL. 


molaire de CaK est 126.1 g'im&r 1 et que Jt 2- ne 
réagit pas avec HjQ ; 

a) Quelle est la situation d'équilibre ? 

([Ca 3+ ], [X 2- ], Cart en mmof et mg) 

b) Quel esl le pK..., de CaX ? 

c) A quelle condition deweit répondre pour que Iles 
200 mg de CaX soient dissous dans les 200 mL d'eau ? 
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Réponses 


La force ionique I = V 2 ( io -2 ■ V 2 + itr a ■ t 3 ) - \ ü " 3 „ 
Püur I < 0,02, U relation Sémi empirique entie le 
coefficient d'activité d'un Lon y, él I «5î : 

IQS T, = -0.5 Z?>lï 

NA* et Nü-j sont monovalents, leurs y soru égàua et 
lels que: logy=-û,5- l 2 Jacr 3 
bgt=- 0,05 ? ^ = 089 ; y Wl = 0.&0 

IL 

a) Especes en solution : A, B et AB. 

[ah] I!M -i,e io s Mr [Al -[B] 

|AB] + [A] = 1 ,6 - I O" 2 M ; 

[A] 2 + I <T 3 [A] - 1,6-1 (T 5 - 0 

[A] = 3.53 1 Q _î M ; [B| - 3. 53 ■ 1 0 -1 M - 
|AB] — l r i5-- I0‘ 2 M 

b) Quantité de A ajoute : 1 tnmol. [AB] + [A] - 4^r- 
- 2- 1ÇT 2 M ; [AB] +■ [B| = 1,6- W 7 M 250 
|A] 2 - 3 ■ I O -3 |A] - 2 ■ iCr 5 = 0; 

[A] = 6.22 1 0 _î M ; [Bj = 2,22 ■ tO _ - M ; 

[AB] — l r 3S- IO’ 2 M 

33 . Naü est un électrolyte fort |wa + ] - [B“] * 2 1 0‘ 3 ml 


Ûn y dissout A9 .à l'équilibre ]B~] = 2.3- ur J M 
P° r WaE = 2 ' KT 3 M - 0 6 ■ 10 ' 5 M de B' 
proviennent de la dissociation de AB. ils ont été 
formés simultanément a Sa même quantité de A + 

[a + ] « s • itr 4 M. 

Ccrœnlralion anatitquc - |AB] 4 [AB^pl ^ [AB] 
+ |A] = 2,24 ICT 2 4 B- IÇT 4 
C = 2.3-1ÛT 2 M 

Vérification : = 2.3' HT 2 M ; NaB 2 ■ IÜ -Î M ; 

1AJB| + [A| = 2,3- lü~ ? M 
A en 5çfr.Jti«ï ne peut provenir que de AB ; B en 
solution peut provenir de MaÊ et de AB (la quantité 
provenant de .AB est égale à la quantité de A). 

|BUj = 2,50-10-^1. 

(B] = 23 ■ IO" 2 - [AB] ; |A] = 2,3 ■ I O" 3 - [AB] ; 

[AB | 1 - 4, B 1 1 0’ 2 [AB] 4 5,75 ■ IO -4 - 0 
L'éqj-non a dsu* racines anthmétiqus : 

|AG| = 2,59 - IO" 3 M et |A6| - 2,22 ■ I O -3 M 
Une seule est acceptable ; la racine 
;A®1 ^ 2,59 10 3 M est incompatible avec l'ênuneé 
- |AB] est au minimum égale à 2,3 ■ 10 J ' M. Seule 
|AB| - 2,22- UT 2 M est acceptable. [A] = 0 ■ IO" 4 M ; 
|B] = 2 j e- I0“ J M 


Là réaction acide-base - Chapitre 2 


Série 1 

1 . Sort le couple KK H ^RNHj donl le plt d est de ^TO. 
Équation c'acidiié : 

RNMJ + HjQ “ RAJHj + HjQ* j 

K [H^][HMHj[ 

J |RN^] 

Équation dé basicité : 

RMH ? 4 HjO - RNHj + O HT ; 

[Cf 1 jjfggl 
** [RNH ? | 

K t = 10^ w ? Ht - lû' 4 '» 

3 . 

a) HClQq est un acide fort : 

HCIO q + HjQ - H S Û + + ClOq. 

tÜO ^iL tf^ne soluLon d'acide perchlcfique HDOq 

Ü,D2 M apporlerl 2 m:cnomnl (2 ■ IÜ' î mmoL] de 
protons h^CT, Le volume esl de 200 ml. 

(HjO 4 ] = = 10' 5 M. 

20ü 

pH = 5,00 

b) Si on dilue au 1^200^, la ccincerlralion analytique en 
HCIOqdevenr=5 - 10^ y. 

[CIÛJ] = 5 - 10' È M ; [Oh - ] est-il négligeable devant 
[003 ? "M 


[H 5 01 = [003 + [OH-J = " ; 

[HjO T ] 

|H i C'1 î =5-1Cr 0 |Hj0l4lCr M 
[HjjQ*] = 11,15- ï<T 7 M 
pH = 705 

î- H 2 SOj est un cfacide fort : H 2 SOq 
4 2 H^O -* 2 HiO + 4 S0|" 

Une sôlulîun centimolané de H ? 5Q q est une solution 
qui oonUerl deun équivalents par titre, dest-5-dire une 
solution Oi'j pHjO^I = 2- IO' 3 M. 
pd = 1,70 


pu d'une solution aqueuse d'un monoacide 
pour un pK^ et une concentration C donnés 


9K à 

C £ 1 0 ' M 

C a 1d 3 M 

C a 10 3 M 

2. CM) 

1,57 

3.04 

5.M 

4,m 

2.51 

3,57 

5,04 

S.OCI 

3.5Û 



4,5! 

5,57 


S- hnOj et HO sent des acides forts. 
HNOj 4 HjO - M s O + 4 WOj 
HCl 4 HjG - H s 0 4 4 CT 
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Chimie analytique 


20 mL de snlutmn de HNOj 0.01 B M apportent 
Q3 mmcl. de HjÜ- ; 20 mL de HQ 0,01 M 
apportent 0,2 mmol de H jG"*. Au Entai il y a 
0,5 mmol, de HiO 4 dans iqo mL d'eau, 

[HjG 4 | = 5 ■ NT 1 M 
P H = 2,30 

6 , Lorsque pH - 2 r 42.. IH 3 0*| - 3.80 ■ ICT 3 M. LoisqdE 
pH- i,S5 , [H j,D + ] — 1,40- 1D’ 2 M. 

50 mL de solutOn de HNÜ 3 de pH - 2.42 apportent 

50 ■ 3.&G ■ I O" 3 - 0, 1 3 mural. de H jQ* 

25 mL de HCI de pH = 1.S5 apportent 

25 L.rtO- 1Q' 3 = 0,35 mmoi, de H 3 0 4 

Ali total : 0. sg + 0,35 - 0,54 mmol, de H*©* sont 
en solution dan* un volume de 200 mL (50 + 25 
+ 125 mL) 

[HjOI = 2,70- 
pH = Î.5T 

7. 

a) MA est un acide fort : MA + H ? 0 -» Mj©* + A' 
|HjO*| - 1,0- 10 3 M 

b) Ho est Lan agde faible :Ho + H jO ^ H ,0 4 + a - 

JH 3 O-] = [en ; [Ho] = 1 Ü-’- |tn - 10 " 1 - [Hjtin ; 

Kj= [^nn = l0 -iMi, [¥l 

[Ho] 10 -1 1 3 

= ÏO- 1 ; [H 3 0 4 J = 5 ,ie-iCr 4 M; 
jHt?] - 3,82 ■ t0 ‘ 4 M 

c) Les protons apportés par HA entraînent un recul de 
dissociation de l'acide faible . 

IHjO 4 ] = [A-| + \<r\ ■ |A“| = 1,0- 10- 1 ' U ; 

|hû| + [en = lo' 3 M 

[ 0 -] = ÉH i O + ]-|A-| = lH î Ol- I0- 5 - 

[Ho] - IG' 1 - ([H,0 + ] - 1Q' 3 ) *- 2 ■ 10* 3 - [H, O*] 

K = [H,ü 4 ]([H,Q 4 ]-ia-^ . 

2-10 _ï -[H > O t | 

[HjOn- 1,41 ■ I0" J M ; [al = 4,14 10-^ lys ; 

[Mo] — 5.EH5 • 1Q" 4 M 

Pour montrer qu'il y a recul de dissociation de l'aode 
H tt, en présence de HA, on compare tes 
concénirations a !'équilib*e fhto] lorsqui! «1 seul en 
solution et lorsqu'il «1 en présence de MA, pour la 
mémo concentration analytique : 1 C 1 1,0' IG -1 M. 

51 Ha do concentration analytique C — 10 : M et de 
n = IG -1 est seul en soAition, on calculera sa 
onnrenlration à l'équilibre [Hcr] = 3,02- 10" 4 M ; or 
dans la question c) de l'eKerçice, |Hoi = IC 41 M 
(> 5 r 02- id - 4 M). En présence de ha, hü est moins 
dissocié. 

8* 

a) Ha, est un aade laible : Hc, + HjO HjQ^ + crJ 
|H 3 0l = Jtrï[; 

|hto,t - 10- 3 - fa;] - 10- 3 - [H 3 o + ] ■ 


T.- wrwi - Wl* 

[Ha,] 1 ü -3 - [HjP* ] 

[H 3 CT] - fi.18 10 4 M 
ph =3,21 i [HcJ|] - 3,02 10"’ M 



b) |H 3 0’] - [aj] ; 

IHad- 




[HsOltu.] 

[Ha 3 ] 


lû' 4 


— — - 10 4 ; (HiOl - 2,70 10 4 M 
IG’ 3 ‘[HjÜl 

pH - 3,57 ; [Ha J = 6,30- 5Û' 4 M 

c) [M 5 Ol - [dfl + [a,] r [Hc,| - IG- 3 - [oj] ; 

frtotJ- 10- 3 -K]; 

(Hfltl + bîl “ [Hdî] + [a$ • 10“ 3 - 
|H,01 fo7l=«G- i ]10- 3 -[üT]]; 
farj|[H 3 0 4 ] + I0" 3 ] = UT 6 ; 


[HjOl + lO' 3 

1^01 [sj] = [10- 3 - [rj;]| ; 

M DHÿOl + 10 - 4 ] - 10 n 


fHjjO + ]+10- 4 


[H,0 + ] = [.U7]^[U:| = 


1CT E 

fHpi+lÛ" 3 


lHjOl+10- 4 

[HjQr 4 ] 3 + U- HJr^jO 4 ! 3 - 10- 6 (HiOl 
-2 I0r 10 -0 

Remarque 1 si an résout cette équalicn on Irauve 

[H jO 4 ! = 7, 1 0 - 1 0 -* W soliAirîri rereoable. On 
attendan une valeur légèrement supérieure a 
5,18 10" 1 tfl. valeur calculée pour une solution de 
l’aode te plus 'art seul en sdutictni. 

On peut vérifier le recul de dissociation des deu^ 
acides t 

- pou' (HjO 4 ) = 7 r IÛ- ICI- 4 M. |o;] = 5,85 1 Qr* M 
ei [Ho,] =4,15- I0H 1 M (lorsque Ho, est seul en 
solution dans l’eau. [Ho ] = 5,02- 10 ^ M : il y a bien 
un léger recul de dissociation de HlJ, dû a la présence 
de Hdj) ; 

- pour [H«.0 + ] — 710 10" 4 liü [ltj] — 1,23 - H> A M 
et [ho 7 ] “ 8,77' 10'* M (lursquc Hoj est Siêul en 
soiijtion dans l'eau.. Ha 3 ] — 6,30- IG 4 M ; il y a üren 
un reojl de dssodatian de H dû à é présence de 
Ha, ■ gel efiet es* plus impcrtanl pour Hcij qui esT 
l'acide le plus faible), 

9. La suluaun d'hydroxyde dE potassium conesp'ond i 
une dilution 1/ 100 de la solution imbale. La 
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Chimie analytique 


[M s cn <■ \Q~ Z 


J— ■ K = t^ 0 *] I 
150 ' * | HO] 


[H^] = K a M = < 10 _î — 

[J-] Jt 150 

150 

S 1 > 1,33- 10 -2 - 150 2 

x > 5,46 mural, doivent être introduit dans 50 rnL 
d'eau distillée ; { éventuellement sous lorrne de 


50 mL d'ime solubon — 0,1 1 M de d”Ma + ). 

50 

e) = 1 0 7 \ 5i an suppose le recul complet d'équilibre 
[H£?| = |p"] ; [HjQl =10 _7,Ï W, valeur évidemment 
négligeable devant [TJa + ] , [OH - ] = tO -6 - 7 M est 
évidemment négligeable devant [o - ] ; 

JHjD 4 "] = tçr 73 M ; p Ht = 7.30 : 

|rt3] -[ai = 1,33-1 or 1 M 

51 Ha était seul en solution, a la concentration de 

1.33- 10 r*M, on montrerait que : 

|HgÜl = 158 - 10 -5 M ; [er] = 3,68- 10" 5 M ; 

[HO] - 1 .33 10 3 M. Ho peut être COrtS'dére comme 
non (tesodÊ seul en solution aqueuse, a Ma f rl'a pas 
d'action mesurable. 

F) K d =■ 1 0" 1 î,w . Si on suppose le recul complet 
d'équilibre [Ho] = [<r] : [H 3 0 + ] = IQ -È3 M 
[OH'] « 1D -Î W n'e« pa* négligeable devam [a‘] 
|Nfl 4 | = fel 4 [OH - ] ? |o1 = 1 .33 1Q" 3 - [OH"] ; 
[HoJ =1,33-1 0 -3 +■ [OH"| 

I0 _ lj= 1.0-' » [^-10 -Moh-j] 

(OH - ) " 1,33 -10 -J + (OH‘)| ’ 

[0H"| = 4,75-1^ M 

[HjOl - 2,1 ■ 10" 13 M ; pH - 1 l r 68 

[oî =8,55-l0 -î M 

Se a Na* était seul en solution à la concentration 

1.33- 10" 3 M. % = 10" 3ÛC, ,an montrerait que 
[OUI = ?,50 • 10 -3 M. [Ha] = 7,50- 10 -1 M et 

[al = 5,75- lO -i M, valeur inférieure i 8,56 lCr s M 
du cas piécédenL Laddnion de Ha entraîne bien le 
recul d'hydrd>s4: de û~. 

Prendre le temps de comparer les résultats a} arec 

c) : b) avec c) ; d) avec c) ; e) avec c) et arec E). 


13. 

a) 20 mL de solution de NaOH 1,0- 10 _? M apportent 
0,20 mmol de OH" ; iO mL de HCl 0,75 ■ IQ" J M 
apportent 0,075 mmol. de H^O 4 . les ÜH" èont «1 
excès II reste Û.12S mmol de OH . Le volume Imal 
est de 30 mL, Les ions Na* et CI - sent de force nulle. 

[OH "J = '±±f-± = 4. 17 - 1Q- 1 M ; pCH - 2.3B, 

v ■■ ■ 

pH — 1 l r 62. 

b) 2 5 mL de solution de NgQH 1 ,0 - 1 O' 2 M apportent 
0,25 mmol, de Oh" ; 1 5 ml de HCl i ,0 ■ i Cr 2 M 


apportent 0.. 15 mmpl. de K 4 0\ les OH' sont en 
excès. H reste QJD mmol. de OH". Le volume final de 
la solution est de 40 mL Les «ns Na 1 " et Cl" sont de 
force nulle, 

[OH - ] - - j ■ - 2.50' 10 5 M ; pOH - 2,60. 
pH =11 r 40 

c) 20 mL de solution de NaOH 2„Û ■ 10 3 M apportent 
EVJÛ mmol. de OH" ; 50 mL de HO 8,0- 10"* M 
apportent 0,40 mmol. de HjGI les ions Na 1 " et Cl" 
sunl de force nulle, [OH"] — [H 4 0 + ] “ 1,0- 1 0" ■' M. 
pH = 7,tX? 

d) 20 mL de solution de HCL 2,0 ■ i O" 2 M apportent 
0,40 mmol. de h 3 Ct ; 15 mL de NaOH 2,75- i0 -2 M 
apportent 0,4 125 mmol. de OH . IL resté 

0,0125 mmol de OH" en excès. Le volume final de lu 
solution est de 30 mL Les ions Na"" et G" sont de farce 
nulle, 

|QHT] = 0, °^ 50 = 3,57- 10"^ M ; pOH = J,45. 
pH = 10,55 

e) 20 mL de solution de NaOH 2,0 ■ i Q -2 M apportent 
0..40 mmol. de ûH" - 15 mL de HCI 2,75 ■ I0" 2 M 
apportent 0.4 125 mmol. de H. î .O + Il reste 0,0125 rnL 
de HjÜ* sn excès. Le volume final de la solution Est 
de 35 mL Les tons Na" 1 Et Cl" sont de force 

nulle, ° jPl ^° -3,57 10" fl M. 

pH = 3,4 5 

14 . 

a) 25 mL de solution de Ha 1,0- IO -î M apportent 
0,25 mmol de Ho , 0 mL de NaOH 2,0- 10 -2 M 
apportent aiOmmol.de OH" Le problème est celui 
d'une solution contenant 0, 1 5 mmol de ha et 
ü, 10 mmol. de a" Na* dans 30 mL. 

□ans l’hypothese du recul total d'équilibre, [h^O 4 ] ea 
T>èijligcisbk: par rapipurt a [Na*], 


plï fl = 4,SÜ: — 


0.10 


= lûrQ- 16 , 


Hû 0,1 5 
k h = = [h 3 01 i0"^‘ s ; 

[H^O 4 ]- 10- 1,53 - 4 r 79 10" 1 M; 

[Nal = 3,33- 10" 3 tA r [HjÛ*] «1 effectivement 
négligeable devant Na + . 
pH = 4,32 


b) 25 mL de solution de Ho 2,0 - 1 Û' 2 M apportent 
0.5D mmol. de Ha ; S 2,5 mL de NaOH 2,0- 10" 2 W 
apportent 0,25 mmd. ds OH' . Le problème est celui 
d'une sdi.jtioa -1 contenant Û,2S mmol. de Ha et 
0,25 mmol. de P'Na + dans 37,5 mL 
Dans l'hypufl'iése du recul bial d'équilibre, 
ph - pKa - 4.50 : [H 3 01 - 3. 16 10" 5 M ; 

[Na’J = 6,67- 1D” 3 M. [H^Ol ésl E0ECtiremünt 
négligeable devant Na + . 
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c) 


25 mL de solution de lie? i,0 i (T 2 >V l apportent 
0,25 mmoL .Je ha ; 12,5 mL de NsOH 2,0 10” 2 M 
apportent [3,55 mmol. ds QH”. Le problème est celui 


tfune solution ccnlenanc 0,25 mmol de o Na 4- dans 
37,5 ml., c'est-à-dire d'une sdulicn de buSe faible de 


0 ,2S 

37,5 


= 5,67. IQ- J M et 


Comxf’ilriiliür-. analytique - 
de pK t ,= 14-4,5 = 9,5. 

C >■ 10 4 un peut négliger ld diSSCCiâtiün de ld 

base [OM'J - ; [Oti'| = 1.45- iO” 9 M, 


ph = B,l6 

d) 20 mL de solution de Ha 2,0 ■ )<T ? y apportent 
0,40 mmol, de Hn ; 25 mL de NaOM 2,0- ÎCT 2 M 
apportent 0,50 mmol. de OH . Le problème ésl celui 
d'une solution contenant 0,40 mmol. de o'Na' et 
ojo mmol die Or dans 45 mL, c'est-^ir-e à un 
mélange do base faible + base forte. La base faible 
est très faible puisque K^, = IÛ" 9,5 : on peut 
ctYvsidérer qu'elle n'est pas dissociée dans l'eau 
pure ; a plus fene raison dans une solution qui 
appnrte des tûflS ÔM”. 

Le pH sera imposé par la bà6é forte [ÛhTf = 

= 2,22 ■ IfT 3 M : pH = 1 1,35 


tfi, Le mélange initial contient D f 10 mmol. ds HjO* et 
0,25 mmol. deCHjOOOH, On ajoute uw base Forte : 
0H“ ; les HjO' sont n&ulraliôts les premiers, 

a) Quantité de OH" introduite = 0,05 mimai. ; quant, lé 
de HjQ 4 restant — 0,05 mmol. CHjCQOH Subtl un 
recul de dissadation que ton peu- supposer total. 


[HjO*! = = 9,09-10^ fit 

55 

pH - 3,04 


Vérification : 


[CH.COO-] 

[CHsOOOH] 


= 1,9S* 


10 -4 ' 75 

10-i.w 


1Û -1 ' T| 


On peut dfoctriTiment penser que tHjCOÛH n'est 
pas dissocié. 


b) Quantité de QH" introduite = 0, 10 mmol = quantité 
de H^O* apportée pan l'acide fort. On peut considérer 
que l'acide est en sclulicn dans NaÛ, le pH est œ ui 
de CHiCOOH dans l'eau (puisqu'on néglige la tome 
ionique) à la concentration : 


C = 5 - 10" 3 — =4,17 1Q” S M ; 
60 


a) 50 mL de solution de Ht? 1,0 ■ lü” 2 M apportent 
0,50 mrnàl. du Me ; 25 mL de MâOH 1.0 10 _I M 
apportent 0,25 mmol. de QH qui transforment 
0 r 2S mmol, de Ha en crNa 4 ; 

il reste 0.25 mmol. de Ho 
pu - 5,50 

b) 50 mL de sclulicn de Ho 1,0- 10 ' 7 M apportent 
0,50 mmol. de Ha ; 25 mL de NaQH 1,0 ID” 2 M 
apportent 025 mmol. de QH"- Le problème esl celui 
d'une solution contenant 0,25 mmol de Ho et 

0,25 mmol. de c'Na" pour un couple de pc a = 2,23. 
Le pu se situera en ions acide. Uacide est 
relativement fort et an considérera que le recul 
ri'éqjuilbre n'esi que paniel : [HjO*] + ]Na 4 | = [cri ; 


10 -47S = IHÿQI 2 - [H 3 Q*j 
4.17-10" 1 

[HjQ*] = 2,64 lü- 4 M ; pH~ 3,56 (si l'an n^igc la 
dissociation de l'acide pH = 3,56}- 
e) Quantité de QH” introduite — 0 r 20 mmol. qui 
neulrali.se les 0, 10 mmcL de HjO" el 0,10 mmol. 
CH^CQOH formant 0,10 mmol. de QH3COQ” ; 
il reste 0,15 mmol, CH 3 CQOH ; 

pH-4.75 + log =4,57 

d) Quantité de QH” introduite = 0,35 rrvmql. qui 

neutralise les 0,10 mmol, de HjO + et les 0,25 mmol. 
de CHjCOOH fermant 0,25 mmul. de CHjCOO" 

Le mélange dE WaQ + CHjCQQ' Ha* de 


[Ma*] = = 3 , 33 , xo _i M ; 

75 

[Her| = 3,33- ICr 3 - [H 3 Q 4 ] ; pK dHd ^,= 2,23 ; 
|KiQ + ] 3 + 9,22 IO _i [H]Q + ] - 1,96- 10^ = 0 
(H,C I+ ] - 1,70 10" 3 M ; ph ■= 2,75 

c) 50 mL de sciutmn de à 1,0 10 2 M apportent 
0,50 mmol. de b f 25 mL de HCl 1,0- I0" 2 M 
apportent 0,25 mmol de H^Q 4 , 
l [b[ 4 [bH 4 j = 6,67- 1Q” 3 U ; 

[CH = ^ = 3,33 - IC -3 IV1 

[i?H + ] - 3,33 - Sd” 1 + [or] ; 

|&] -3,33 10"= - [OH"| 

[QH'] 2 + 9,64-1 0 _ï jQH"] - 2,10 1 0 -ï — 0 ; 
[OH”j = S ,63 1D" 3 fié ; pOH = 2,74 - pH = 11,26 


e) 


concentration C = 


0,25 

65 


= 2 r 94 ■ if}" 3 M. 


Base irès faible |OH"|- VlO" 923 ■ 10 2 - DE - 10‘ S91 ; 


pOH = 5 r 9l i pH = 0,Û9 

Quantné de OH sntroduit — 0,50 rfimol. Mélange de 
base labié et de base Farte : la base larte impose stan 
pH. 0,1 5 mmol. de OH” dans IQO mL 
[Ûh - ] - i,50- ÎCT 3 M ; pQH = 2,02 ; pH- 11,16 


a) 0,50 mrnd. de Hut el Û.25 mmbL de Ha 2 
+ 0, 1 S mmol. de OH” 

5i on suppose que faade le plus fart IpK^.. -,4,20] 
est neutralisé, seul I e premier, le mélange ravent h : 
0,15 mmol. de tïj + 0,35 mmol, de Hr^. Ho 2 étant 
oorsidéré comme non concerné- 


nater 


131 



Chimie analytique 


pH -430 + bg — - 3 , 83 ; 
0,35 

|H 3 0 f ] = 1,47- I0 _fl M. 

Vérification de l'hypothèse sur Ha 2 : 


tzl = _!k_ = IZÏfl . ,o-U7 

[Ho 2 ] [H,.0 + ] 10' 3Ai 

b) 0,50 mmol, de Hc, ef 0,25 mmol, de Hcr 2 
■h 0,2 5 mmol, de Ûhr 

On remarque que l'hypothèse étal" juste acceptable 
dans le cas a), on ne la reproduira pas ià On 
envisagerai une éventuelle neutralisation de Tacide le 
plus lafele. 

n + tHiO 4 ]- [or]+^l; 


m= 


0,25 mmol 
62.5 mL 


= 4,o- itr î w 


On posera comme hypothèse que [H 1 O t ] est 
négligeable devant |K + | 

[07] + [ojj-4,0 10 3 M : 


[Ho.l+bïHlÛ" 3 ^ - 

|Hoj| + [(*;] «5 10T 1 


8- HT 5 M 
- 4 • lü’ 3 M. 


Choisissons une inconnue, par exemple [07] = ï : 
[HûiJ - B IG' 3 - £ ; [03] - 4 - HT 3 - ï ; 

[Hc? i | = 4-IO- 3 -|4-lCr î -ï] = 7 


K a: ~ ~ [fMt^-zlK iO^-zJ ; 

9 ^-^(21+3,2-10^ = 0 
Lèquâtion ddmcL dèui racines : z' — 9 r 66' 30 1 M ét 
z" w 3,48 ■ 10 ' 1 M ; la racine z est impossible 
puisque la concentration totale en Ha, est de 
&■ tO -i W : 

[üj] « 3,48 10 3 M ; [o 2 ] - 0..52- UT 3 M ; 

[Ho,| =8-10' 3 -3,48-1 0' 3 = 4,52- 1Û' 3 .U ; 

[Ho-.| = 4,4 0 ■ IQ' 3 M ; [H 3 0^] = S,2Û- 10^ M 
(effectivement négligeable devanL (K"*]) 
pH=.4,0a 

HO| est neuiraitse a 43,5 <vb ; no 2 est neutralise a 
13,0 5ù. 

c) 0,50 mmol. de Hot el 0,25 mmol. de Ho ? 

+ 0,40 mmol. de Oh' 

H y aura neutralisation partielle -de Ho 2j plus enoye 
que prêcéder-iment. Le ^isonr^ment sera le même- 
seules les valeurs numériques changent puisque le 
volume final change : 

m + [H } 0^] - [07] + ; 

[K*] = - 5,71 ■ 1er 1 M avec f hypothèse 

70 ml 

que IH^Q*] est négligeable devant [Kl ; 

[aï] + kjl - 5,7MÜ l1 M 


[Hq,l+[07]= I0 - 2 ^ =7,(4 10 -3, M • 

[Ktïj] + [tïj] m 5' 1D ' 3 ^ ■ 5,57 10 3 M 

Choisissons une inconnue par exemple [07] = ï . 

[I le J - 7,14 10 3 z , 2j] - 5,71 10 3 - 1 ; 

[H (r 2 ] = 3,57 - HT 3 - [5,71 ■ I0 ' 3 - ïj - z - 2,14 1 CT 1 

\ = ,o-£ -, 

K^ 15,71-Itr 1 -£117,14 ■ 1 Ü -J - rj 

9 Z 2 -0, 126 Z +4,09 1 0 ” 1 = 0, 

L'équation admet deux racines : z' = 3,92 ■ 10' 3 M 
(non recevable) et z" = 5,0(8 ■ 10 -Î M. 

[ 07 ] - 5,08 10 ' 3 M ■ [dg] - 0,63 10 3 W ; 

[Ho,! - 7,14 ■ 10 " 3 - 5 r Ü3- ICT 3 - 2.0E ■ ICr 3 M ; 
|Haaf - s.oe- 1 0" 3 - 2, 1 4 ■ KT 1 = 2,94 ■ tO ' 3 M 
[H*Û + ] — 2,56' 10 " 3 M (effectivement né^tgeable 
devant |K + j) 
pH = 4,59, 

Ho, est neulra'iséà 71,1 %;Hg 2 est neutralisé A 
17,6 %. 

d) 0,50 mmol. de Ho^ et 0,25 mmol. de 
Hdj, + 0,50 mmol. de OH" 

[Kl+[H 3 0-)»[o7l + ^|; 

[K*l ■ V; ' :! mmQl -6,67- lü- 3 ,U ; 

75 mL 

[H jO 1 *] est négligeable devant |K h ] ; 

[o7] + [djl = 6,67- 10" 3 M ; 

[HO,] + [UTI = 1D" Z - 667- 10' 3 M 

[Ho J + [at | = 6 - 10 ' 3 — = 3,33 ■ IÇT 3 M 

75 

ChaisisHGfia une inconnue par exemple [aj] = 2 ï 
[H t?,] = 6,67- HT 3 - Z ; [o 2 ] = 5,67- 10 -3 — Z ; 

[HO-2 “ 3,33 10 ' 3 - [6,67- IQ ' 3 - z] - £ 

-3.33 1D ' 3 

\ |6,fi7-10- 3 -zf 

Si 3 - 0,126 1 + 4.00-10-“ =0 
Léquation admet deux racines : z'= S, 69 10 " 3 M 
(non recevable) et z" = 5,57 - 1 0 ' 3 M 
[oï] - 5,57 ■ 1Q - 1 M r (oj t = 1,1 ■ lù ' 3 M ; 

[Hcr ,| = 6,67- I0 " 1 - 5,57- If )' 3 = L ,1 - IfT 3 M 
[HoJ-3.33 10' 3 -I,1 10 " 3 — 2,23' 10 " 3 Mi ; 
[Hj. 0 1 ] - 1,25- 10 s M (eHcdivemeril négligeable 
devant |K + ]) 
pH = 4.90 

HcT| est neutralisé à 03,5 46 ; 

Hd ? est neutralisé à 33,3 % 

e) 0,50 mmol. de Hot et 0 r 25 mmol. de 
Hc 2 + 0,65 mmol. de DH“ 

[K + ] + [H 3 o-| - [ 07] + [oç] ; 
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[r]- ° r65 mmQl - 7 .M-icr s M 

02,5 mL 

[oTl + (oâl — 7,ee ■ 1 a -3 m ; 

■s 50 s 

[Hff(,] + faTl = 10" 2 — - = 6.06 Ï0 M 


[Hûî] + |PîJ = 5-1 0”“ -^- = 3,03 1 0 _î M : 

Si, 3 

[tfîj-a; [H£j n ] ^ e.oG î o~ 3 _ z 

[cï] = 7jô- îo -3 - z : 

[Ho 2 ] = 3,03- HT 1 - [7,80 - 10 _i - z] = Z 
- 4, fl 5' 10“ 3 


Q 


^ = iO = ; 


[i -4,65 ÎO" 3 ] 

[7,88- 10 3 - ï] [G.OË ■ 1 D“ 3 — z] 


9 1 2 - 0,126 £ 4 4,00- ICT 4 -0 
L'équfttioa admet deux ruines : ï' = 9,17- lO' 1 M 
{non jece'.'abJe) et z" = 5,03- 1CT Î M 
|üï] = 5.83 ■ 1 0 1 M ' [fl^l - 2,05' 1 0“ 1 M ; 

[H a I j * &.06 ■ 1£T 3 - 5.83 ■ 10 -3 - 0,23 ■ KT3 M ; 
|Ho 3 | ** 3.03 ■ tù _1 - 2,05 ■ lü" 3 - 0,90- 10" 3 M 
(HjÛT = 2,49 1D -6 M (rtégUgeflblé devant [K + ]) 
pH = 5,60 

ht 1 ! est neutralisé à 96,2 % ; 

Ho 2 est neutralise à 677 ^ 

0,50 pviffiül. dû Hcr-] él 0,25 mmol. de Hûj 
-h 1 .0 mmol. ds OH” 

Ho, et Hcjj sont neutralisés, 0H“ en escès 
= 0,25 mmol. Le volume est de 100 mL On 


ûûf'üidârtTfl que le pl i est imposé par le base forte 
[OH ] -2,50- l{T J W 
pH- 11,40 

M 


w "' 1 ° , 


= lO 4 ^ 3 ,,, 


[Hï., 1 10-114 - r [Hflj] 

En risumç ; les deu* pK â éta^nt prodts, le 
neutrdlisaüûrt des deuwaodessora ûoncamilante avec 
toutéftiis une plus grands neutralisation de l'sode te 


plus fort . 

a) Ho, est neutralise a 30 r 0 % j 

b) KO| est neuirafeé à 43,5 a.'-j ; 
Ho ? est neutralisé à 13,0 % ; 

c) Ho, est neutralisé h 71,1 9t.; 
Ho ? est neutralisé à l;7,E <Vü ; 

d) Hfl| est neutralise à G3,5 <Vb ; 
Hcfj est neutralisé à 33.3 96 ; 

e) ne?, est neutralise a 96,2 55 ; 
Ha z «1 neutralisé a 67,7 %. 


li 100 mL dE solution 0,12 M ds CgHjCOOH apportent 
I 2 mmol. de QHtCOQH 50 mL de solution de KOI 
0,15 M apportent 7,5 mmol dé OH". Il y a 
neutralisation immédiate de 7,5 mmol de 
C e H 5 COOH en 7,5 mmol. de C 6 H 5 GOO“. Le 
problème est donc ds s'interroger sur te pH du 


mélange de 7,5 mmol. deC 6 H 5 COÛ“a i ÆC 4,5 mmoL 
de C 6 H 5 COOH (mélange d'ande et base aipguguÉs). 
K3 = lO" 4 -^, on Fera l'hypothèse du. reoit total 
d'équilibre. Dans :e .as, les quantités k L'équilibre 
= quantités analytiques. 

Quantités h l'équilibra de C^HçCOO' « 7,5 mmol. 
Quantités è Téquilibre de C^HjCOOH = 4,5 mmol, , 

pH * 4,20 + loa ^ — 4,42 

[H^O 4 ] = 5,79 - 1 0' 5 M est bien négligeable devant 

n- -5,0.1 0' 2 u 

Lh>pothése est vérifiée. Le pH est de 4,42 (> pl^) et 
la capacité « aride ü sera supérieure à te capacité 
1 alcaline * de oehc solution tampon. 

La capacité acide * = la quantité de H s ü* qui, ajoutée 
h un lilré de solution, amènera le pH à 

4.20- 1,0 = 3,20. 

La capacité alcaline y — la quantité de OH qui, 
ajoutée à un Irlre de solution, amènera le pH à 

4.20- t- 1,0-5,50, 

150 mL du tampon apportent ; 7,5 mmol. de 
CçH^CQQ" et 4,5 nmd. de C^HjQOÜH. Un litre du 

t GQO 

même tampon contient 7,5 = 50 mmel de 

150 

CeHsGDQreH.5 --- = 30 mmol. de CsHjODOH 

a est tel que 3,20 - 4,20 + leg -- 

30 + ï 

a- 42,73 mmol. de H 3 O f -L" 1 

y est tel que 5,20 = 4,20 + log ~ i ° + v 

30 - y 

y = 22,73 mmol. de OM”^” 1 

14. 100 mL de solution aqueuse d'acide benzoïque 
4,50 ■ tO“ 2 W apportent 4,5 mmol. de CsHsCÛÛH. 

SO ml de solution ds benzoale de sodium 
0,15 molaire apportent 75 mrnoL de C É H 5 CÛQ". Lé 
mélange est anslcgue i celui de ré^ercic* p, ts, la 
réponse est la meme pH = 4.42, capacité * acide * 
y. — 42,73 mmol. de Hjü + . L” 1 , capaalé 1 alcal ne » 
y — 22,73 mmol. de QH“-L” l . 

20 . 



(O -1 M 

1D" Z M 

ta -1 m 

itr 1 m 

pH 

l r 67 

2,58 

3,06 

4,01 

96 d'Émisationi 

21,5 

52,55 

37.1 

974 

HPQ|7HjPü; 

UT«- 

10-493 


10- 3 - 2 


Pour C. = I U on aurait 7,30 % d'innisaton 

2i* 5i l'on considère que seule te prerTué-ie acidité de 
radde tadrique [-OlÛH.-CÛÛIi] 2 s'exprime. Ûn 
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Chimie analytique 


traite le problème d'un monoacide de- pt^ = J, 10 et 
de concentration analytique 1Q" J M. 


! Q— 3.10 — H 04- ] 2 

vd-MHjO*] 


(4^) = 2^5- 1 Ü" 3 M; 


pH = 2,61. 

Revenons sur Itiypaïhèse, la deuxième aridilé 
oorraspordanl du couple HrT/tï 2 " de pKj - 4,30 : 


l£ii = lû±^ . &_ slcr i,w 

[Hd’] £H,Q + ] ' (rt3 | 

[u 2- ! peut être considéré comme négligeable. 
Toutefois si la concentration en acide tari rique avait 
éié plus, faible, seraii-ce encore le cas 7 Non. 

Si on ttièhe dare le cas précédent un raisonnement 
plus rigoureux, on obtient une équation au cube 
[HjO’f 4 794- \ÏÏ* IHiO 4 ! 2 - 7,9- HT 5 [H,Ol 

- 796' 10 -1D =0 
[HjtT] = 2,49 - lü ' 3 M ; 

PH = 2,60 pour C = 1 O -2 M 
Pour une concentration de IÇT 3 M : 

[HjOi 3 + K ai [HjOdl 3 4 |H,01 (K^î - CKJ 
-20 

[H=. 0-] 5 + 794 - UT* [Hp *-] 2 - 7,54 ■ IC -7 [H jO + ] 

- 7,96' 10" 11 = 0 ; [HjO+l = e.a - 10" 4 M ; 
pH - 3 . 21 . 

12. Lte pKj 2,50 ; 7,10 et 1 1,40 sont très différents ; les 
acidités sont trlrablos séparément. Ûn peut prévoir le 
diagramme de distribution des espèces. 

Fleur pH < 4 . 2 - 5 . les espèces J prendre en 

considération sont H^c et HjO 

Pour 4,05 <pH < 9-, 25, les espèces A piendrit en 

considération sont H -gr et Ha 2- 

'Pour pH > 9,25, les espèces à prendre en 

considération sont Hrj 2- et tr J " 

a) à pH = 3,00, les espèces présentes sont et H 3 e 

b) à pH = 4.Ô5, HÿO" peut être considéré comme seul 
en solution 

c} à pH » fi.so, les espèces, présentes sont h 3 q" et 
H o 2 - 

d> è pH = 9,25, K? 2 " peul être Lcns'déré comme Sèul 
en solution 

e) A pH = 1 1 , 50 , les espèces présentes sont Ho 2 et r ? 1 

X*. 

a ) La terme H eïisle seule en sulu’iuri si 

lfr 1 ' 5 

<■ ÎO -2 ;soit < lCr 2 

[H,. 0 + î 

pH*0,5 

b) Par addition de fijO* à faide d'une solution d'acide 
tort HCl par eMmiple, on aura : 

[Hi J O t ] - (01 4 [HjCT] J [H 3 Û + ] > 0.316 M ; 
iHja ] c I0* 4 M ; [CI ] > 0,316 M 


|H/J ] 

[H 3 O] 


|CI '] est le reflet de HCl inLtoduiL La quantité de HCl à 
introduire dans les 200 mL de H-jO 10' y M est de 
63,2 mmefl. 

c) La -orme o 3 ‘ existe seule ért solution si 

\û Y ] ifi" 11 - 5 

1 J > 100, sait — > SQO 

[Ha r ] ]HjCr] 

[OH ] » 10' ai ; pl i » 13 r 5D 

d) Par addition de OH - ; à l'a de d'une solution de base 
forte MaOH par e*emple, on aura : 

[Na + ] - 3 [d s 1 + 2 [HJ 3 '] + [OH1 ; 

[Na + J J> 0,346 M [3= 10 * 1 M + 10'^ 3 ] 

Lô quantité de NaQH à introduire dans 200 mL d'une 
solution 1CT 3 M de NajS est de 63,2 mmol. 
(200-0.346 - 69,2 mrriol. âunquelles il faut 
retrancher les 6 mmol. appelées mitalemenC par 
Na 3 d), 

14. Les deux, acidités sonl proches, il sera possible d'avoir 
les trou formes Hü" et o' À ~ ensemble en 
sdulim. 

a) Pour pH = 3.60, IHjfl] = |HcrJ ; [o 2 | - 0, 126 (Hol 

b) Pour pH = 4,05, [H 3 ü] = [o 3- ] = 0,355 [Hcr"l 

C) Pour pH = 4,50, Çtr^l = [Ha - ] r \Hp] « 0. 1 26 |Ht#1 
d) Pûur pH = 5,00, [d 2- ! =3,16 [H 0 ~] .; 

[Hjo] - 0,04 [Hcf] 

IL 

3) I0" 2 M; P H = 4,l4 = pK, 3 ; 

[H 3 û"] = |Hfl 3 "]. Les Kklitès sont proches : on devra 
envisager la présence en sduticn de plus de deu* 
formes de HjO. 

[H 5 o] -V (Hjo-J + [Hd 2 '[ 4 [o 3 1 = ljû- 10" 3 M 
[Hjff] = tO^ N = m-'-w [HjCT] ; 

[o ! >10-^ 3 Jüiii - 10"'^ [Htri""] 

1 |0-4 N 

[HjO-J [10-™ + 1 + I + 10" ,€it ] - 1,0- Itr 2 M ; 
[HÿJ"| [2.096i =1,0- I0' 2 M 
[H-/3“| = [Htr 2- ] = 4.80- 10" 3 M ; 

[u 3 "] =1.0- IQ 4 M ;|Hjo] - 3,03 I0" 1 M 

b) [K*\ + [H.,0 + ] = 4 2 4 3 la 3 -] ; 

(K + ] - [HjrT] 4 2 [Hd 2 "! 4 3 (O 3 "] ^ [H s 01 
|K 4 ] = 1,46- lOr 2 M ; quantité de lî*OH" iritiiïduite 
dans 200 mL = 2,93 mmd. 

Remarque : la quantité de OHr A introduire peur 
obtenir lu demi-rwubalisaiion de la deurième add-ié 
esl 3 mFTiol. 

36. 5Ja + , HjPCj est un amphoLtrc ; espèces en 

solution ; H^PQ.,, H^POq el HPÜ 2 " 
pHjPOJ 4 [H 3 PÛï] 4 [HPO 3 "] = IG" 3 M ; 

[Na + ] - 10' 2 M 

□n montrera que : |HPû|"J “ [H 3 POJ ; 

lHp 4 ] ? = îo- 2 ' 23 îor 7 ^ 1 ; [h, O 4 ) - îo- 1 - 72 ; 
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pll-4,72. 

Espèces en solution : jtüî^Li = !° = \Q-W 

[H 3 PO,.J [ Hî û + ] 

[HPOi“] et [HiPO,!] sont nëglgeables devant 
fH 2 PO^]. Ün peut considérer que H-PÜ^ edste seul 
en solution [HjPQ^] - 10 -ï U 

37, HT ki ur amphxère, On montrera que [H 2 T] = [T î- | ; 
[HjCT] - 10 _S ' 7D ; pH - 1,70 
[H a 7| = 10 Î1Û tO" 5 ™ [HT] ; 

[H 2 T| = [T î_ ] = ltT^ [HT] = 0,25 [HT] 

[HT| pûs + 1 + Q,2S| - 1,50 [HT| - 10" 3 M ■ 
espèces en solution . JrfT] = 6,67- 1 0" 3 M ; 

[H 2 T| - p 4 "] -1,67' 10 -i M 
Remarque tconiMirememè r*iercice précèdent, les 
IrtMS- formes jpojrtunonL aux deux équilibres énstent 
en solution (les adddés sont proches). 

39. NàNjPÛii 10"' M. On e momré dans l'exercice p. 26 
que le c-oncenlralicn n 'avait pas d influence sur le pH ; 
le résultat est identique : pH = 4,72. 

39. N^HPü* en uUhi = Na 4 ; HPOj'. HPûf" est un 
•amphetère ; espèces en solution : HjPOJ ; HPG.| et 
POî- 

[H 2 FQ 4 ] + (HPOn + [FO|~] - lü~ 2 M ; 

[Na*] -2- 10- 3 M. 

On montrera que IKïPO^I = |PQJ"] ; 

[Hjûl 2 - ia -731 icr iya ; [h 3 01- io -ws ; 

p»-W , 10 -. Ha 

Espèces en solution : [PO* ]/ [HPOJ - ] = — — 

«, 10 -2.SB [H^O \ 

[P0q“] el [H 2 POr] sont négligeables devant [H POr] 
Qn peut considérer que HPO^" existe seul en solution 
[H PO 3 "J — 1 0 3 M 

M. Na 2 HPO* I0 -3 M. On a montré dans îèxsrdoe p. Î9 
que la concentration n'avan pas d'influence surfo pH ; 
le lésullat est identique : pu - 9,76. 

Jl, tajPÛ!, |Na + , PO^ - ] est une fribase rie pK b = 1,66 ; 
6.79 cl 1 1,77. Les trois ba si ch es sont titrables. 
séparément. On ne considérera que la première 
basicité. 

PÜj" + H 2 Û ■*= HPÛ|" + ÛhT 

IPQJ - ) + [HPOil - I Ü" 1 M 

[HPOil « [DH 'I ; [pon - lü -1 - [OH - ] ; 

1 p- 1 SH = 

10- 1 -[ÛH-] 

[OH - ] = 3,64 - iû -a M ; pH = 1 2,56 . 

(HPOj“| = 3,64- 1Q -3 M ; [PÜ 3- ] = 6, K- IÇr 3 M. 

, - [HPCU ] 

Puur une solution 10 M ; CT] — - — - - 0.364 ; 

10" 1 


“0 


l p Q«-f 

iflr 1 


- 0,636 


Pour une solution de N^PÜ* lû -i M ; 

(POU + [H FO 3- ] = HT 3 M 

(HP0|“1 - [OH - ] ; [POfr = 1 <T 2 ~ [OH - ] ; 


10 


,-1,86 , 


[Oh-f 


10" a -[OH"] 

[OH'J- - 739 - 1 û -ï fo ; pH = 1 1 ,&7 r 
|HPOj 3 -] - 7.39 ■ 10 -3 M; [PQ|‘] - 2,61 ■ l£K 3 M 


Ut = 


IHPO ï\ 


= 0,739 ; ^ = 


[P03“] 


ltT* ' " 10 -Ï 

fleur une solution de NajPO.i 10"- M ; 
[poil + |HPÛq - ] = 10 -i M 
|HPO, 3 -) - [OIT] ■ [POf) - 1D' 3 ~ |ÜK1 ; 


= 0,261 


, 0 -i.&3 = |0H-] a 

HO - 5 -[OH - ] 

[CHH“] - 9,56' 10^ M : pH = 10,96 ; 

|HPC‘4 ] - 056' tO -i M ; |PO^') *0,44 ■ I O" 4 M 


«1 = 


|KP<V1 

lü -3 


= 0,956 ; «o = 


1 py I 

10" 3 


0.044 


31. T' " est une dihase de K l: très bibles : I0" S,7Ü et 
JQ,- ICL&O Q n pç^ (jonc \ à tonsidécer comme une 
monotase de Kt - io -a,7D ; 

[CH ) - fa C- 10' 5e5 . On peut Entier que [HjT] 


çst négligeable. Ü— 1 = ?° « \ù ^. 

[H 2 T| [OH-I 

31. 

a) On mélange 0,25 mmol. de Hxd avec 0, 10 mmol. de 
OH . Les espèces en sôfcjticn sont H-^ti ét H 2 cr - 
çpuple dont le K d est important; 

[Na 1 ] - — s- 3.33- 10 _ï Ni. 

30 


[H jt r] + (Hja~| S, 33- ^ M ; 

IHiOl+M-lHïOl 

[Hjstt] = 5- I0 _i - [HiO + ] ; 


1^^°= [Hjûl 


[H,Q*| +3,33 ■ IQ -Î 

JS-IO -3 - JHjO*] 


[HjCTl 3 4 6.49- l(T 3 |H 3 0*|| - l^S- 10"^ = 
[H^O^j = 1.È9- Iô -i M ; pH = 2,75 


0 ; 


b) On mélange 0,25 mmd. de I I jtr avec 0,25 mmol de 
OH . On a formé 0 r 25 mmd. de N : /j : sd hydrogéné 
de palyacide de pK d 2,S0 et 7.ÛÜ ; pH = 4,75. 


c) On mélange 0,25 mmoll de H 3 u ax>ec 0,40 mmol. de 
□H “. Après arar formé 0,2 5 mmd. de Hl^o ", on a 
transformé 0,15 mmol. de Hj<j" en Hp î_ ; 


pH = 7, Dû + log ||| -7,18; pH 


7,18 


1 » 
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b) [Htrf -6,12- 10r 3 M j 
|H^[ = [o 2 "3= 1,94- HT' W 

- pH = *.s 

a) [Hjo] - 9,9 IÜ" 5 M ; [Hjo'| ■ 9.90 ■ 10 1 M. 

On pouvait aussi éciue que l'on considérerait [H ,.oJ 
négligeable devant [H ? tr'] 

b) [Hcr-J - 4.76- ItT 5 M ; (a 2 "] w 4,76- 1CT* M ; 
|Hjd| — 4,76 K}~* M 

- pH - 4,75 

a} H 3 rT peut être considéré comme seul en sdutior 1 - 
b) [HjoJ = 1.90 ■ 1 O -4 M ; [Hcr] - 3.S3- 10"* M ; 
KJ 3 1-a28-IOr 3 M 

- pH = 5,5 

a) Hjü. couple H^r/hto 2 ' ; pH = 7jQ + kJg 

(HîS"] 


JüsLt = 0,03 1 6 ; [HÿtJ'1 4 [Ho 2 "] = I tT 2 M ; 

[H 2 cJ“J = 9,69 ■ 1 0 -i M , [Hg 2 '[ - 3,1 iA 
b) [H ? cr] - 9,01 I0" 5 - M ; [Mttl ■ 9.D1 ■ 10 1 M ; 
[0 2 -] = 9.01-10^ M 

- pH=M 

a) pKj de là deunéme acidité [HjcT] “ [Hd 2 "] 

— 5 ICir^M 

b) [<j 2 '| - i or 1 m 

- pH-9,25 

à) Ko 2 peut élite Considéré comme seul en Solution 
b) [er 2 "[ - I0" 2 M 

- pM — 11,5 

à) couple Ko î /a^ tel que |hkj 2 "| = Jo^] = S ■ 1D"^ y 
b) [tr 2 "J - I0" 2 M 

45. 

a) pu = 4,72 
d} pH «= 9,76 

c) Il s'agit tf une solution tampon o, 1 0 M 

d) On mé lardera 196 ml. de solution A et 3D4 mL de 
solution R 


«k pH = 10.55 

47 , 

a) 0.50 mmol. de Ûh r 

b) D.,75 mmol. de QH" 

c) 1,0 mmol. de OH" 

K 

a) 5 rrmpl. de X + 5 mmçli de OH' : le pH = 5. 1 Û. Le 
sel provenant de la neutralisation d'une acidité de X 
possède un caractère acide. X est un pulyande. 5 r 10 
est le pH de neutralisation de la T H acuité (pour 
répondre à un tel problème, il Faudra donner au*. K. t 
l'indice correspondant ô leur acidité) 


pH “ 


P k > +P^ Jl 
2 


-5.10 


b) 5 mmol. de x + 7,5 mmol de OH' : le pH = 7,ao. H 
s'agit du pH de demi-neultalrsation de la 2 e addité 
pu = pK el = 7,40 ; p*, s =2-5, 10 - 7,40 = 2,80 
<> 5 mmol. de x + 10 mmol. de Ohr : te pH = 9,55 ; 

- si X e>l un diacide, la base conjuguée [X - 2H| i_ a 
pour concentration 7,14 ■ no -2 M. 

Kal - Ifl- 7 '* 3 : Kfci - lOT»»; Kja- «Û- 11 ' 2 ' 5 ; 

[X - 2Hp" peut être considéré comme une 

monohase. GH' = ^7.14 10 2 • 10^ = lO'^ 7 ; 
pH ■=■ 10,13. Ce n'est pas le cas, X n’est pas un diacde 

- si X est un iria&de, afxés addition de 10 mmoi Oh" 
On est un présence d'urt sel ompliGilére du 


pH- EÜ£l£Ü5l _9. 55 , 

2 

plC fli = 2-9,55- 7,40 = 1 1,70. 

X est au mars, un Iriaade. Mous n'avons pas 
d'éléments permettant d'atfiimçtf qu'il puisse s'agir 
d'un têtraode. Les 3 (premiers) pu,., sont 
2.00 - 740 - 1 1,70. 


4», pKa = 0,72 
50 , pXa = 3,28 


U réaction do complexation - thapilre 3 


Série 1 

l . Le complexe ntu 2 ” (pK t = 1 9) esl beaucoup plus 
stable que YCa 2- (pl^. = 10,7. En mélangeant Ca î4 et 
VCu 2 , il n'y aura dure qu'une Simple dilution dé 
nitrate de calcium par la solution de sel di-patassique 
de mono édétate de cuivre II, so t X la molarclé de la 
solution de nitrate de calcium : 

ID-P^’ =10 -ï = - d'-OÙ X -0.1 M 

(10 + 90) 

% C'est un dosage direct des innsCa 2 * par le ligand f"- 
soit X le pourcentage de pureté du nitrate de calcium 


0 , 1 - 


1 

100 ‘ 102 


0, 1-9.7 
IOÛO 


d'oii x = 96,94 % 


1. (AgCBi^Üj)]' est un ampholyte. 

Donc pSjO?" = O-.SCpï,, + p^ 2 ) = 6,75 

4. En solution i 

FeFÛ 2 -* feF 2 * + 20" 

FeF î4 - ts F« Ï<L + F' 

h'ous avons donc une solution dé compleüe FeF î+ 
Donc pFe^^ = pf = D, 5 - pKjc - {>,5 log (0,1) = 3,25 

5, Le complexe Cli(CK) 2 " (pK L = .30) est beaucoup plus 
stable que le aarpleice 
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(MgVNaJ = û,tL ' ^ =d,oi M 
100 

-pY 4 "- --8,6= I -10^(0.01) - 5,3 


16 . 



M 

+ 

L 

ML 

État filial 

0.01 


0,01 

0 

À l'équilibre 

I0 -4 


|0 r 01 ~ 

(Ü.DI - lür 4 )] 

- îor" 

<0,01 - IÇr 4 ) 
m I0 -2 


MK =Mi = ü£^l=^ 

[ML] |0-* 

- pK^G 

1T. 



N 

L 

ML 

Était initial 

0,01 

0 r M 

0 

À ïéquilibrc 

10" 4 

ton - 

(Ü.0I - ICH)J 

3 O'i 

(D..Q1 - lür 1 ) 
a 0.01 


(ML] iO-î 

- pKc^î 


il. C'est le campjgse Ig plus stable - c'est-à-dire cdc. qui 
j kr pIC Ig plus élevé - qui se larme en premier. Y 4 " 
va donc réagir en prem*ïf avec Hg 24 . 



us 34 

r~ 

Hgv J - 

Nombre 
dé rttûles 
iniüfiles 

5- ICT* 

2 r 5- 10 _î 

0 

Nombre 
de males à 
féqgilibre 

5' 10 _ï 

(2.5 I0 _i -e) 
a 2,5 ■ 10 _î 

(2,5 ■ 10" 1 - e) 
3 2 5 icr 1 

Concentra- 

lioo 

(2,5 I0" 1 
■ltfVlM 

m 

(2,5- 1 0' 3 ■ 10- 5 ) 
/ 1 SD 


Puisque [H Ë ] t ] - |HgY 2 '] 


"* P^ 4 " = PKü + *0£ 


r |h e j *] i 

jHgY 2 "], 


-pKcs-Il,? 


19. CfiSl le CümplfcKé Aj( 5 2 Q 3 ) qui se larme en premier 
puisque c'est lui qui â le pK r la plus élevé : 



AT 

s&t 

Wi 

Nombre de moles 
initiales 

5- IG" 4 

5-m- 4 

0 

Nombre c3? moles 
â l'équilibre 

t 

e 

5- HT* 


Ld iûlulron â l'équilibre ne scn'ient donc que le 
•zamptefte ,ég5 2 D j. 

Ce complexe étant un ampholyte 


- (pkci+pKâï-ws 

20. 



Ce 2 - 

V 4- 

CaV J - 

Nombre du males 
initiâtes 

0.1 

0,1 

0 

Nombre de moles 
h L'équilibre 

e 

f 

m 

ç , 

ni 


K,- -C^MTW 

|CaV +- ] 

- P 2t ] - c - (10 ■ W)C'A>» 10 rs*» 

D'où pCa 2+ = 5,&5 
flulte solution 


pCa If - j pKc - I bg[Caï a 1-W5 


Série 2 

11. pBa î+ -2 
23. v = 9,31 ml 

23. pBd 2 * “■ 1.B3 

24. pSCN w 2,00 ; pFe’ 4 = 3,7Û 

25. pK,- - 6 


La réaciion doxydn-réduction - Chapitre 4 


Série ï 

1. 

MnCC +■ 5 e + & H- m Mn 24 ■+ 4 H^O 
fé ï+ - -* (fie 5 *' + I e') ■ 5 

MnOi + 5 Fe 24 + 8 H* H Mn î4 + 5 Fe 1 * + A H 2 0 

2 . 

Mnûi + 5 e + fl H + *ï (Mn 24 + 4 HjO) ■ 2 
NOj + Hp *-■ (NOJ + 2 H 4 + 3 05 

3Mn0ï-t-6H*+5N0i *» 2Mn** + 3H 2 O+5N0.,' 


3. MrtOj : n.o. (O) - - Il 

charge de MnO’. = 0 
mjçi. (Mn) = +• IV 
Même raisonnement pour : 

CrOfl” n, 0 . (Cf) -b 4 (- II) - - 2 n.o. (Cr) - + VI 
Mnü; n.QL (Mn) + A (- I) - - 1 n.n. (Mn) = + Vil 
Cr 2 Q?~ n.D. (Cr) + 7 (- II) = -2 n.n. (Cf) = Ut 

*. Cu D + iNOj -* Cu 2+ +- ND 

Cu D - Cu 24 + 2 e 

n.û. ■ 0 ruo. = + Il 



iopyrighted matériel 




IKUnE? 


Réponses 



WOj- + ï e -*• (MOfJ 

n,c, = -i- im = + III 

Pour équilibrer la réaction, il facïl 3 Cu D pour 2 NOi, . 

3 <ai° + 7 NOï+ 6e - 2 MO' + 3 Oj 2+- + 6e 

Ou 

3Cu e 4 2N w - 3 Ou + " + 2 N + " 



i j ■» - 

n.o. =•+ io n.oi«+ io 

3 Cu e + fi K NÜ S -*i Ou (NOJj + 2 NÛ + 4 H 3 Û 

S, E = E"+ 

2 |Fc î+ ] 

5) E=O r 7?l V 

b) E -0,651 V 




E _ E n + 2“ ta^ph*] 


1Û" 2 M 
1 


E £i = E- tog[Pt>^] 

J_ 

E° = - 0,19 — 0,Q3(- 2) = - 0.15 V 


r 


E = E° + 


0,06 

2 


\og 


[Sn* 4 ^] 

[Sn ÏJ | 


O r l3 


0,13+0,03 log 


20 ■ 0 r 05 / 2 0 + x 

K -011/ 20 + K 


0,13 = 0,13 + 0,03 log 
jt- 10 ml 


0. 


sens I car 

2 Fe 5 * + 
Oydint 


cO > eO 

Fr 1 -/^ C Sri , VSn Jf 

W + - 2Fe 2 * + Sn^ 

"èduffleui 


- SÆHS 2 Car E° 
2Ag + + Cr D 

CvpiUrf «ÉduOfur 


> E° , 

Çrï’fQ 

> Cr 21 - + 2^ |; ‘ 


- *"» 1 “ E ^- w , » 

4 H + + îfiOj 4 O# - 2 W0 3 + Oj ?4 - + 2 H 3 0 

lèdjOéur 


9, Le couple Cu 2 VOu° (E° = + 0, 34 tf) est oocydant vis- 
à-vis de celui du cadmium (E fJ = - 0,40 V). 

Or 2 * 4 €&' -+ Cd 2 ' + Cu D 

La lame de cadmium sera recouverte d'une coudre 

de cuivre, 

Dans le cas inverse, il ne se passe rien, le cadmium 

étant déjà sous sa forme oxydée. 

10. MnOj + 0 H f + 5 c ** Mn 21, + 4 HjQ 


E = E° + 



’ HH 

. M , 


(Mn î+ | =■ 1D0- =0.01 

<f Où E«E°- 0,096 pH- 1,5- a09& - 5 - 1 .02 V 

11, 

a) Crp 2 ' + Ifl H* 4fi e -* € r + + 7 H 3 D 

fc_fc & •• [Cr>j 

E -E D + 0,01 IH^I 10 + 0.01 lug 1 

[Cr s+ ] 

E'° = 1,33 -0,1-ü pH 

b] £ ,C) è pH 7=0,35 V 
E r0 à pH 4 =0,77 V 
E'° à pH 1-1,33 V 

Plus le pu augmente, plus le potenfel apparent 
commue, plus le pouvûu oxydant du dichromate 
diminue. 

12. Si la solution est acide, il y a apparilion d'une 

coloration brune (extractible par le chloroforme qui se 
Colore éo viûlEt) due ù Itiûdc. 

2I0J+ lOe"+ 12 H* -* lj + 6HiO 

10 B [l 2 [ 

E"- 1 = Ë° - 0,072 pH 
E'°= 1,19-0,072 pH 

Plus 1 e pH esI faible, plus Ie pouvoir oxydant est 
Iprt 


13. 

- àpH = 0, ^=E ,(J = l,&l V 

- à pHl = 4, E' n — 0,93 V 

- à pH = -9, £* = 0,32 V 

a) le dosage de Fe 2 ^ par Ce' 1 ' est possible tant que 
E’J.' ^ en fonction du pH est supérieur (au 

minimum de 0.30 LT) h 0.77 V (soit = 1,0? V). U pH 
où les deux, couples ont le même £° est donné par : 
0,7? = 1,&71 - 0236 pH «= pH = 4,66 
À ce pH, il y a égalité entre les deux potentiels ; il ne 
peut d prie pas y avoir Q.R. 

Pour qu'il y ait un écart du potentiel de 0,30 V : 

1,07 - 1.871 - 0,236 pH =s pH ■« 3.40 

bj Fe(QH)j ccmmen^rvl à préaprler à pH — 2, le 
dosage ne pourra pas être ebectué au-dessus de ce 
pH de 2 

14, 2^ + 2 e' =r Hg 2t 
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Chimie analytique 


Hif ♦ + -• hp y 3 k,™ ■ =- io II£ 

2 Hg V s_ + 2 e =t Hgj* + 2 r ,_ 

_ E = P0 + 0D6 |ûe IH^M 




[H a r i -| = K i [Hg.^[[V + -| 

E « E ,(J + 0,03 k3R K 2 +■ 0.03 bg 


is. 

a) MnÛJ 
Oj 


|HB^] a 

Nil 


h 2 o 2 


n.o = - Il 
n,o= 0 
n.o = - 1 
HjÛ n.o - - Il 

b) Mr£) 4 + 5E' + âH f ±ï Mn ï4 + A HjO 

E<? wE n, + 


r+lB 




= Ei - ^^-0 pH = 1,50-0,036 pN 

0 2 + 2 e" + 2 H 4 u Hpi 
E^. = 0,60 - 0,06 pH 
l-ljQ, + 2 e" + 2 l-T ü 2H ; 0 
ES- 1,77’ 006 pH 

C) 5H 2 Û 2 + 2MHÛJ + 6 H' - 2Mn 2+ +50j + 0 I1 3 0 
d) Nombre équivalente Nombre équivalents 

CTigagte par engagés par 

10 ml HjC^de molattlê t — 10 mL KMHfD 4 0,02 M 
10 I 1CT 3 2 - 5,2-a02-lD- 3 E 

O'DÙ r = 2j6-10" a M 


16. 

a) Fb 3 * 

Ce 14 + e" 


Fe s " + e - 
Ce 5 * 


Fe 21- + te d+ — Fë^ + Cb** 
b) 0.24 s dans 500 iM — ■ 0,43 g diins 1 litre 
0,40 


I 52 


= 0.D03 M 


c) 10 mL de Ce' 4 ' 0.01 M + 5 mL de solution Fe 2 * 
0.003 16 M 




Cf 


4t 


= 1.61 +0,06103 


Ce 

0,0042 


h 10-tJjQI - 
5.0,00316-00642 
Si h 5 ■ 0,002 1 0 

-00158 


0,0150 

E = 1.61 + 0,06 lûg 5,33 - 1.65 
d) Au point d'équivalence : 

HlLtilî « tsn-o.77 _ , 19ï 

n, + nj 2 


e) Soit ï. le nombie de ml de sdulicrï terreuse à verser- 
ai point équrve'érrt : 

Nombre d'équivalents Nombre d'équivalents 

de Ge* + = (te fe 2+ 

5 -0,01 -10 i: M = x-0,Û0316- HT 5 -! 

5-0,01 


X - 


0,00316 


15.0 mL 


1T, 

a) û 2 Oy + M H + + 6 e~ *= 2 Cr’ ,+ + 7 H ; Q 

(1 mole Cr 3 0 7 a_ engage 6 équivalents) 
C 2 H 5 0H t hf s O Ü CHj COOH + 4 H 4 + 4 e~ 

fl mole C 2 H s 0H engage 4 équivalente) 
Fc 3 ’ + 1 (T n Fc ïr 

fl mole Fe 34 engage 1 équivalent) 

Q,5 mL de vin (10 mL dilué eu 1 '2üj 
“ de mêlai', té t en éthanol 


10 mi KCCr 2 0 7 0.1 M 
7 mL 0.33- M on Fh 2 " 


b) 

- Calcul de la molarité x en éthanol du vin : 

Nombre d'fe|ivjiert5 htnnbe ftqutafcffltt NSffifcit d'équivaletts 
RkHx rorTienuï Red-w ajntenjs Red-ca contenue 

densb.SînL - dmsIOmL - ians7mL 

de vin KjCTjOi 0, 1 M 0,33 H en F^* 

0, 5 - 1 ■ lO -1 - 4 = 10-0,1 ■ 10“--6 - 7- 0,33- 1 D -î ■ 1 

Soi! 2t =■ 6 - 2,31 

P'aO t= l,fi45 1.1 

- Calcul de cancenlrslion er. g - L' 1 en éthanol du vin : 
comme la masse male. ne de l'éthanol est de 

46 g- mole' la concentration en grammes per IHre 
en éthanol du vin est de 1 ,045 ■ 4$ = 04,07 g ■ L" 1 . 

- Calcul de le teneur pour «m % v/V en éthanol du 
vin le masse volumique de l'éthanol éum do 0.9, 

tûla signifié quE I mL d'élh^aj^nE massE de D,S g 


Dans- IQÛ mL dE vin, il y a 


0.0 


= I0,6%V/V, 


19. 

a) ht-.0 2 + 2 H* + 2 e U 2 H 2 0 

(il mole h 2 0 2 engage 2 équivalerns Red en:) 
2 F - \ 2 + e" 

H;ûj + 2 F + 2H 4 - l 3 + 2 KjO 

l 2 Vr ^ IJ 

l 3 + 2 e“ - 2 r 

2 %QÏ~ -r 5jO|“ + 2 e- 

fi mole Thiosulfate engage i équivalent Rud-Ow) 
2 S 2 Of ■ + l 2 - S 4 0|- 4 2 1“ 

b) 

!0 mL H a O^ de molarité t 

. — Excès üe K» 


Formation de L 


t7,ÔmLdaS s O|’ Û.1 hi 
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Chimie analytique 


c) 1 ,50 e dans 1 00 m L, «if 1 5,0 g L~\ soûl ne sers pas 
dissous* Ls solution sera saiuréé. 

La situation d'équilibre sera identique au b) : Teitcfes 
■de solide ne change nen à la situartion d'équilibre 
puisque la solution, était dé|à saturée. 

3 r Pblj Pb 2 * -I- 2 l“„ 50Ît 5 md' L' la solubilité dans 
l'eau pure de Pfel^ j 

[Ptf*].î; n-2s; pK,p- 9.0:1^ pu,- MT 5 

^ PW2 - M m 2 " ta) O*) 2 - 4s* ; 



3 . 


K v c&-P î 1IS0i1-s 3 : 

50,50, ■ 1Q ' 3,1 : 

Boso, = 5.01 ■ 10 s M ; 

W«< = ( A s1 7 [5031=^1 


^KgjSÙi 



S *8250 w|- l^ 1,8 i 
S»*»,- 1,561 0~ 2 M. 

Le sulfate d'argent est le plus soluble. 


4 . 

•a} Concentration totale en plomb : 


[Pb] T *r — 5-10 -i M-4- 10 _i M 
- 125 

Concentration totale en sulfaté : 


b) Concentration totale en 

■|Pbl T ! p —.5' 1DT 3 M- 3JÏ' 10 _3 W 
150 

Concentration totale en 

ISÛJt- — 10 _î W=-3 t 33 10 -i M 
150 

- si teui Pb est en solution sous forme d'ions Pb 24 ; 
[Pb 24 ] = 3,33 ■ I <T 3 M 

- si tout 50 4 est ert sdution sous Forme d'ions Sü 2- ' 
pOil =3,33-1 0 -i W 

On néglige l'influence de la force ionique, 

|Pb 2+ ] [50 4 "] - l,ll- 10 -5 r valeur supérieure au 
K^Pt^ (2' 1D~ S ) ; cette situation est impossible. 
PbSO* précipite ; il y * équilibre solide/sDlutian : 
[Pb 2 *] |5ûj'] - 2 ■ M T ÿ 

[Pb ï+ ] + [Pb j4 ] ÛI(HPJ de la solution sous forme de 
PbSO* -3 wÏ3 -UT 3 M 

[SO|'] + I50Î-]*™ ^ ^ Mlulion sous fwme de 
PbSG* =3,33- lCr-' M 
[Pt^^ldsptti ^lution sous forme de 
Pb50 4 = | SO 2 - ] [jnpjnj de la solution sous iorme de 
PbS0 4 puisque Pb5ü 4 contient 1 Pb et 1 SÜ^ ; 
[Pb 2t ] - [50|1 ; IP b 24 ! iSO hl = 2- IC t* 

[Pb ï+ J = (50.Î'-J= Vi'10"® -1,4M(T*M 

c) Concentration totale en 

[Pb] T - ■ 5 ’ 10" 1 M = 2.65? ■ 1 0 -3 M 

I r J 

Concentration totale en 


[SQjlb* — 10" 2 M = 2- 1Û~ 3 M 

125 

- si tui.i Pb étatlen solution sous forme d'ions Pb 2 * ; 
[Pb 74 ] = 4 ■ 10 ‘ M 

- Si lûut S0 4 était en solution sous forme d'ions 

5QÏ“; [S0f ]»2- la - - M 

On néglige rînfluence de la force ionique 
[Pb 7 *] [SOU - 8 I0 _fe , valeur supérieure au 
KjpPbïa* Q- ' lorB) ‘ cette situation est imposable - 
Pb5Q 4 précipite ; il y a équilibre solide/solution : 
[Pb 2 l [SOj"| = 2- 10"® 

[Pb 7 ’'] + de la solution sous forme de 

FbSO, =dltr v M 

[SO=-] + (50 de b solution sous forme de 
Pb50 4 - 2 ■ 10' 3 M 

[Pb 24 ] disparu de la solution bous formé de 
Pb50 4 - [50 4 -] disparu de la solution sous, forme de 
Fb5Q 4 puisque PbS0 4 contient 1 Pb et 1 SO* 

|Pb 2+ ] - [SQ 4 “] - 2 ■ 10 -3 M ; 

[pb J+ ] |so|-] = a if?-® 


[pb 2 *] - 


2-1 <f 

[Pb 7 1 


2- 10 -1 M, 


soit [Pb 2r ]; 2 - 2 ■ HT 3 [Pb 24 } -2-10*® = D 
[Pb î+ ] = 2,01 ■ 1 0 ' 3 M ; [SOil = 1Û" 5 M 


[50.,]t = - 1 0" 7 M = 4.28C -ICr' M 

5i (oui Pb est en solution sous forme d'ions Pb 24 : 
Pb5Q q précipite ; il y a équilibre Sùlidé/üûlulion : 
[Fb îr t [50|"I «* 2- 10" 8 

[Pb 2 *] + IPb^f-iaMn, de la solution sous forme de 

PbSO,! = 2,857- nr 4 M 

|50 4 "] + [5û|"I H^n. de Sa solution sous forme de 

PbS0 4 = J, 268- Kr- M 

[^Idfcini ^ 13 solution sous forme de 

PbSO^tSOn^.dela solution sous lorme de 

PbSÜ 4 puisque Pb?Û 4 content 1 Pb et 1 50 4 

pOiT - |Pb J 1 = i,43 ■ iO" 3 M ; 

[Pb 2+ ] 

[Pb 24 ]es1 négligeable devant [S0 7- | ; 

[S0 4 2 } =1,43 ■ K T 3 M ; ]Fb 3 *J -1,4- 10 _i M 

5 . [Pb 2+ ] - 5 ■ IG -2 M ; A 100 mL de solution, on ajoute 
s mL dé Na 2 S0 4 1Û _I M 
En tOUle rigueuT |Pb 2+ j deviendia égal â : 


100 
100 + * 


) 5- 1 (T 2 M 


Si tous les «005 SO -7 sont en solution- 
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Rèfionî£i 


Pour déteTniner le début de préripilation.. on 
■zonsidêne que tous les ions sont on solution el que le 
produit de sülubiltié est juste aitemL 


(( 


100 
100 + 1 


J 5 1D“ 2 ) ( 


TOT 1 J! 
IOO+i 


)-!■ lü- a , soit 


■ — ■ = 2- lCr® ; an résout en x 2 . 

(100+ x) 7 

On peul j J5S.1 réaliser que le produit susceptible de se 
former, étant très peu soluble * ^ JOQ mL, on peut 
négliger la varielion de vdume. 5 10 ' x ■= 2 ■ Kr 4 ; 
st = d. 04 mi (40 yL), volume effectivement 
négligeable devant 100 ml.. 

fi. L a quantité d'ions Pb 2 " présents initialement est de 
S mmd. Suit i mL.. ''s volume de solution de 
Ma 3 ^Û 4 0.50 M introduit. Ld quimicé de üü* 
introduite est = 0,50 * mmol. 

Peur cblcmr la (in de précipitation, il faut que la 
quantité cJè Fb 14- restant Cri Solution sut inférieure- d 
5' Ttr J mmol. : il faut donc une concentration en 


IPb’*] < JU5l 
(ira 4 K ) 

Puisque Paso., i est en équilibre avec la solution, 
le K^p est respecté ; |Pb 5t ] [5Q 2 ] »- 2 10 H ■ 


jSüM > 


2- 10" B (100+ x) . 
5 1 0 -3 


J5D|-1 > 4- IO" 6 (100 + *}, 

Les ions Sf>|" introduits se retrouvent sous la forme : 
FbS0 4 * pu (SOi"), b Quantité de Pb50 a 1 formée 
- 5 mmol. La quantité tolale de 5£> 2 >= 0.50 x. 
Q.50* > 5 + ‘S lQ^OEXJ + x)* ; 

0 >4 1 0 -6 k 2 - D(50 x + 5,04 ; 
x > 1 0,03 mL et x < 1.25- lO' 1 mL(125 L) 7 La 
réponse est obligatoirement * > 10,09 mL, vûlume 
minimal b en sûr 


À quoi correspond la valeur x < 1.25 • 10^ mL. valeur 
mathématiquement exacte 7 Llle correspond à la 
redissd'.Jtim du précipité si en continuait é ajouter la 
solution de NajSQj, 

Question subsidiaire ; quelle est la situation 
d'équilibre si on mélange 1QG mL de solution de 
Pb(NQ s )j 5' 10 2 M et 10 mL 1^,50* 0.50 M ? 
Quelle est la quentité d'bns Pb 3 * restant en solution 7 
pt^+l*. [SOfj- t/z'ID -11 1Q" u -P, 414 10" q M ; 
quantité çTqns restant en solution : 


I 10 x 1,414- I0* i| = 15,55 micmmoL Le de 

1 000 

la quantité initiale est de 5 miçrpmgl. Il faut donq en 
elfe un volume un peu supérieur é 10 mL pour 
obtenir la c fin de précipitation * 


% 

a) BaSO* i =f lia 3 * + SO £" 

Lb solution aqueuse saturée est telle que 
|Ba î+ l [SOi"] = 10" ? ' 7 (Les ï sont égaux à 1, la 
solution est très peu concentrée), 

pBa 24 ! = [so* - ] = Vio' 3J = ur^ 5 = i,4i - iü" 5 m 

b) NâjSÛ^, est un électrolyte lorî — 2 Na + + SCI ' 

ISO ï ' - J mmc - 0.G5 M r enlriünc un recul 

iOOmL 

de solubilité. 

La conœntration [Eks 3 *] de la solution sera inférieure b 
1,41 ■ iît 5 M (solubilité dans l'eau pure) 

[ 5 O 4 IpuNcrurrl 4c b duokiien ^ 1 A 1 ■ 1 0” M ÿ°fà 

né^igeable devant 0,05 M. 
b|) Si on néglige l'influence de la force ionique, 

[te**! = = i 0^ 4 ; p Ra 34 = 8.4 

|5Qj| 405 

bj) Si on Hem compte de l'influence de la force ionique 

•W,= YiÎTsft, IB^IISOM 

I» - (0..1 + 2 2 x 0,05) -415 M r Ya? 1 "" y 3 ^ ï 

-4S-2ÎV4T5 

['1+^415 

lug tL* + J ""°| 55 Bj Y ^ + - = 4276 

— "9 7 

[Ba 2 *] =. - 10- 7 ' M ; pBa 1 * -7 r 23 

(0,276* .0,05] 

ft. [OT\ 0 = 5 lO" 1 M ; |Ag + ] 0 = 7,5 ■ IO" 1 M ; 

>W = [^| [01 = U- 10" 10 ! Agü i précipite. 
Ions en solution : bia 4- . Cl”, Ag", NGî ; 

Zfii “ [Aga l|+ [4g f ] - 0,75 10' 2 M. 

En - |AgCl J] + [d-J - 0,5- 10' 2 M ; 

[Agi - [Cl"] = 0,25- I0" J M ; 

Ag^est en grand excès par rapport â CI" ; |CI'| est 
négligeable dcvanL |Ajg1 ; 

[Ag + ] =0,25- 10r ? W ; 

= 425-14-* *(01; 

[Ol =7.2-1 0' & moH" 1 , 

Lévdume du méldr-ge CSL de 40 rnL 
La quantité de Cf' restant en solution ™ 

40 x 7,2 ■ 10” B = 24B 10" E mmd. Cetle quantilé de 
Cl" rçsipnt en sdnlion constitue l'erreur du dosage, 
puisay'eJle échappe è la pesée, la quantité initiale de 
Ci" est 20- KT a mmol, ; 

l'erreur relative = i|M ' 10 -o.H-nr*, 

20 1 0“ z 

soit 40014 flfe 
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J Chimie analytique 


La grdsvimÉtne des composés peu sofcibles est bien 
une méthode d'analyse dans laquelle l'erreur esl 
né^geablt, L'éneuï durait été encore pkjS faible Si le 
réactif de précipitation avait été plus concentré. 

9. L'erreur en gravimétrie est constituée par les ions 5r Ï4 
restant en solution, on êm^d de laisser en solution 
moins de 0,3 millième de la quantité rnitale. 

Quantité initiale des ions Sr i_ = a mmol. ; on veut 
donc que la quantné- d'itws St 2 " 1 ' restant en solution 
soit inlériEure â A ■ 10 4 mmol. Le votime de la 
solution -est dé 5Û + 25 = 75 ml 

Il faut qué [l* 24 ] *C ~ — soit 

[5r ?4 ] < 5,33 ■ IA' 6 M. 5r5Û 4 1 esl en équilibre ave: 
ses ions ; [5r 34 ] (SOsi J = ; 

[SO|“] > '' L: ' - . , |50|1 > 7,13 ■ I0' 2 M. 

5i a est la molarité de la solution d'ions SC'I - .. la 
quanMé tolale d'ions ô introduire 25 X mmol. sc 
retrouvé SOuS hume du précipité SrS0 4 1 A mmol, et 
de rœés nécessaire (75*7, 13- JO -2 = 5,35 mmol,) 
pour avoir le reoiL de solubilité suffisant alin de 
répondre è L'exigence de le gravimétrie. 

25 1 > 4 + 5,35 - 9,35 mmol. x > 0..374 M 

1d. PbS0 4 1 - Pb 7 * + sol 

Na 4 et MOJ sont deux ions ne donnant aucune 
réaction ni avec Pb J *, ni ave: S0 4 . 

Leur influence sur la solubilité de PbS0 4 ne peut être 
liée qu'à le lonce ionique qu'ils engendrent. La for:e 

ionique r= ^ (Q^ -+ Oc* Z W- 

■Crva* = ^noj = fO ' ; = Zhoj = *) : 

I = 1Q" 3 , Pb 2 " et sent tous deux divalents, leurs 
coefficients d'activité sont égaux = y 3 ^ , 

bg y* = -0,5-3 2 VlÔ^ =-0,2 y£ =W3L 
Soit s ! la solubilité de Pb5Q 4 ; [Pb 2 "| = |SG 2 '] = s'. 
K^so*- I0"^ T « 0,63 1 2 - s’ 3 ; 

S‘- I «1DT W5 ; S 1 = 2,24- VF* Sfl 

y Q,G3 f 

Remarque : dans l'eau pure, la solubilité do Pb5-Q 4 
çÿt£= 1,41 -HT 1 M 

U toroe ionique favorise la dissolution de façon 
modérée, 

II. 

a) Sort s b solubilité dans l'eau pure de Cd«X 2 
Ca ? " ne subit aucune réaction secondaire 
[Ca 2t 1 = 3 s 

3T ne possède pas de caractère basique pT] = 2 s 


t^Ca s X 2 = i(r aw = (3 s) 1 (î zÿ = 1DS z 5 , z 
= 7,13 W 7 .11 

b} K 3 " est une base de K|, = îçr 1 -** : base relativement 
lorte dont la basicité va s'exprimer et çe damant plus 
qu'il s'agti d'un sel peu soluble donc conduisant à une 
solubon peu concentrée. X 1 ■+ H^O ^ HX 1 " + OH", 
avec ]HX ? -| = |ÛiH - ]. 

Sort 1 0' 1 = [HX 2- ] 2 7[X i_ J ; 

[K 3 ’] - 10 1 - 1 63 [HX 2 '| 2 
Si s est la solubilité dans l'eau pure de Ca^, 
attention, il faudra ma gré tout êuire que 
\V~] +■ \m. 2 ~\ = 2 s ; [Ca 24 f = 3 s. 

X i_ est une base relativement fort? ; la solution est 
très diluée puisqu'il s'agjt de la dissolution d'un 
composé peu soluble ; on peut poser comme 
hypothèse que presque tout est protoné, donc 
que [HX 2 "| esl - = 2 b. 

|X 3 “Ï = lO 4 - 1 -^ |HX ? "| 2 ; 

IX 3 "] - 10 4 ' 63 (2 s) 2 - lü +2 ' 2a S 2 
Q 3E 7 « [Ça 2 *] 3 [X 3- ] 2 

- 27 s*- I0 +4RÉ s 4 - lf} #5 ^ s 7 ; s- 1,10 ■ HT® M 
Vérification : Si [nx 2 "l = 2,20- HT 5 m ; 

[X î_ ] = ia 4|JÎ * (2,20- îtr 5 } 2 = KT 2ti M 
{2,34 • 10 a M) cHoctrvcmunt négliguaiOh: dovanL 
2,2 ■ tÛ- ? ' M. 

L'biypcthèse est vérifiée ICa 2 ^ 1 |K 3 ] J ' - 
13,30 ■ IO-^] 3 -|2^4- \Q-y = t,97- 10" 39 


12. 20Û me d'oxalete de calzium CaC ? Cj — 


126,1 


— I.Sfi mmd. dans 750 mL d'eau distillée. On veut 


que la ccncéntratio'n soit de = 2,0g- 10' 3 U- 

750 

A la dissolution: CaCjCu l n Ca j4 + C 2 0|‘, C 2 0|" 
pouvant sé protuner en MC 2 0 i 4 _ ei en M 2 C 2 Q 4 . En 
lonction du milieu, on aura : [*Ca 2 ' | — 2.0S- lü 1 M. 
ïjc ? 0 4 ] - [C pi ]* [MC ? Oi] + [H 2 C 2 0 4 ] 

= 2,00 - 1 0' 3 M 

[CjOil + [hc 2 q 4 ] + [h 2 c 2 q 4 ] - |C 2 on 

(1 + 1Ü 4 - 21 |HjQ*] * lO 5 '^- [HjOI 2 ) 

À la limité dé dissolution 

|Ca 2 1 ] [C ? 0|'J - - 2.6. (on néglac 

l'intluerce de la fcece lorrquE) . 


-b . 


2.6' 10 


Î,$I0" 9 > 


(2,00-1 0' 3 ) 


-Sxî 


(I + 10* 31 iHjül + 10^ 46 [H,Q + ] 2 ) 
au-detà de la quantité mimmalé 
(2,00-1 0" 3 ) 3 

<1 ■+ 10*- 21 [Hpl + lO^^O 4 ] 3 ) 


Pair dissoudre les 200 mg d'oxalate de calcium il faut 


(Jonc que : 

(I + 10 4 - 31 LHjCTJ + l^- 4È ' [HiO + ] 2 .) & 1,66 10 1 j 
dest-à-dve- [H^Q 1 ] s 5,25 • I0' 2 M 


MB 
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Réponses 


(CïOh 3 "] = = 1,25 ^ M 

2,08 IG" 5 

IHCjû^i « (C,on (io 4 - 21 [i-uo + ]) * i,06' la-' 5 m 
[h 2 c-pj - [c 2 oii (1D 5 ^ [h 3 o*| 3 ) 

■S.w-ltx 4 M 

+ |HC 3 0I] + 2 [H 2 C,0,\ 

- 5,25' IÜ -3 + 1 .06 ■ 1D -5 + 2 * 9,94 ■ (O" 4 
= 5,56- 1Ü' 3 M 

Le volume de la solution est de 750 mL , là quantité 
de HjO + à apporter est de 4 1,7 mmol. 

Remarquez bien : il faut 4 f, 7 mmol. de HjCT pouf 
1 ,55 mmoL de CaC-d^,. 


a) 5 DO mg de OdjCOOAg = 3,0 mmol. On veut les 
dissoudre dans 50 mL d'eau. On veut que la 
concentration IÇHjLjQQAgl totale = 6,0- IG -2 M. 

Kj P = [Ag 4 ] [CHjOOOl, la solubilité dans l'eau pure 
est telle que = s 3 , s = t/Î Q" 3 ' 7 . 
s w 1 0 ■ ss - 4,47 ■ IG 7 M ; il faut, en effet, ado.ndre 
une réaction secondaire permettant la dissoMion. Si 
on Bÿoute des ions OH", la dissolution sera due à la 
formation de AflÜI 1 1 aux détriments de Ag + . On veuL 
que [Ag 4 ] + |AgOH i| = 6,0- ÈG -Î M ; 

Avec [CHjCOCr] •-6,(1 10 3 M. la quantité minimale 
d'ions à introduire correspond au moment où tous 
les igns CHjCOO" étant en solution, est juste 
atteint, dea-é-dire où 


1Û-* 7 

[Ag 4 ] = — j = 3,325- 1 Or 3 M. 

e.o-ao’ 3 

De Ct fa il les ionsAg" disparus de la sdulion sont tels 
que fAgÜH ] = (Ë - 3,325) ■ IÛ -3 = 2.675- 10" 3 M 
AgÛH 1 formé est en équilibré avec ses ions de la 
Solution, tel que [Agi [OH ] — 10 3,7 ; 


b) 


[OH j 


IP-?' 2 

3, 3 2$ i O" 3 


« 6,0 1D' 7 Ml 


(OH - ] total = E^OH i] + [OH"I = 2,6Ô - iG -2 M 
La quantité d'icoS OH" à introduire — 

50-2,63- UT 2 = 1,34 mmol 
Il sefait également possible d'ajouter des protons pour 
obtenir la dissoluiion car, par protonsticp, CH s COQ 
disparaît de In sclulion pour termer CHjCOOHL Dans 
ce cas, on cherche [Ag 4- ] = 5,D- ter 2 M ; 

[CHjjCÛÛ - ] + [CHjCÛOti] = e,D- TO -2 M avec 
ICHjCOO - ] - 1.0 -2 ' 7 


[CH 3 CÜO]= =3325-1^1.1 

6,0-1 0 -2 

[CHiCOOH] = 2,675-1 DT 3 M] 

[HiO*]- 10' 4 ' 75 - 2,575- 10 -3 : 

3,325- 1ÜT 3 - 1,43-ltT* Wl 

[HjO + ) total =■ [H 3 0 4 | + [CH^CDOH] = I ,43- 10 -5 

-4-2,675 ■ ><r 2 = 2,6& SG -2 M 


La quantité de protons à apporte-r est de 
50- 2,63- 10 -3 = 1,34 mmoL 
Remarque ; attention, pas de œndusicn hâtwe : si 
l'anion du sel d'argent peu soluble avait appartenu à 
un couple dont te p* B était nettement plus petit 
(aede plus fort), ïa quantité de protons dans fa 
solution h féquilibre m'aurait plus été négligeable 
devant [Ch 3 COOH( et la quantité de prutens é 
apporter aurait été nettement pki grande, dune 
différente dç la quantité de OH" montrée au 1 . 

14. 

a) 303,3 mg de PbSO q = 1 ,0 mmol. 

On veut [Ph| - [5QJ = 10 3 M (solubilité dans l'eau 
pure 1,41 ter 4 MQ ; il faut donc adjoindre un réactif 
créant une réaction secondaire de solubilisation. 

Ce sera le cas de l'addition d'un ligand L, 

Pts 3 * + L 4- îs PbL 3- 

A u eu ne réaction ne se produit aux dépends de 50|' ; 
(SOM = HT 3 M- 

En revend* Irt/ 4 ] + |PfcL z 'j =- 1Q' J M avec 
[L] + |FbL 3 "] = x 

A la linvie de dissofrulioin (Pb 3 " 4 ] [6Û 7 'J = iO -27 , 3 faut 

donc que ]Pb 74 ] «{ IÜ -57 

[PbL 3- ] - 10' 3 - IIG -5 ' 7 - lü -2 M ; 

or,0 ‘ = ™Sv H * ,tri ' iw 

b) [l][l±j - il] + iPbL 3- ) doit être s io - 3 ^ -t- iû -a M . 

[L]r, M ; 1.5D- 1Q -3 M. 

La quanlité miriirnate de L à introduire = 1,5 mmol. 
dans les 10D ml d'eau distillée. 

l ï. Situation initiale : |Br] 0 = 5- ifr 4 U ; 

[AéTJo- 1,34 1DT S M: [C\-] d = 1..34- 10 -Î 'M 
AgBr t précipite-t-il 7 

[Agio- [Br"l 0 - 6,7 ■ I ü 9 > 5,25 ■ LÜ" 3Ï : oui AgBr 1 
Momentanément, des ions Ag~ disparaissent de la 
solution, Agü 1 présent solide en excès se dissouL La 
concentration eri |Cl'] dans la solution est le reflet de 
celle dissoluiion. Soit s’, la solubilité de AgO dans es 
milieu, [d - ] ■= &' ; lAg*] + [A.g0r l| = S 4 
AgO 1 et A^Rr J. coexistent, le^ deux do, vent être 

respectée 

W = [Ag + ][Br] ^ 

W m W°1 ^ [*] 

[Br'J esi négligeable devant [CI"] 


[Na 4 "] = S 11 T 1 W ; [Br - ] + [Ag8r] = 5- 1CT 1 M 
[CTI -ST; m + [AsM-s'; 

[Atfri]-[Cn-[tfl d'où: 

[Br"| + [Ol = 5- 10^ + JAg‘J ; or |Br] est 
négligeable devant (0"| 


[Cl - ] = 5- HT* + 


UtQ~' 0 

[CH 
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Répons» 


(cn + léaciD- 

40 


[cn + lwaJl- ^ 

49 


[di - [VI 


QU -1,75 - IÛ" 3 M. 
4Ü 


Même hyptfhèse : |d'f - 3,75 ■ IQ - 1 M 


tï 


m- 


i..a-io~ ia 

5,75 ICr 3 


- 4.8 10 -u Mj pfig 


f'hypodhêw est vérifiée. 

Pviis mniQl. de V 


[Vl+wail- 


7.32 : 


m + ^ il - SI ; 

AS 

[CT]-[V1= = 1.67 10- J M: 

45 

hypothèse |Ag'| nê.gligEable ? [Q - | = S ,67- lû -5 M ; 

1*1 n -1 '® 

[V] - ' r = I,W lû" 7 M ; l'hypothèse est 

167-10 -3 

vérifiée : p4g ■ 6,97 

d) 0,185 mmol. de Ag f 

()9mt ; 1,5-lÛ -3 M) (- 5 "to du point 
d'équrvalenoe) 

[V1 + IVI1J- ^ ; 


[d-] - IV - Mil - 3.05 ÎO" 4 M. 

Hypothèse [V] nég geable ? [Cl - ] ■ 3.06 ■ 10 -4 M 

[VI - ^ 10 "". = 5,8a-10‘ ? M : pAg-6,23 
3,06 10 

s) n r 3t5 mmoL de Ag + 

(21 mL) (+ 5 du point d'équivalence) 

[V - [CI - ] = = 2,9^ ■ \q-* M : 

51 

hypothèse : [CI - ] négligeable devant (V) ; 

0 _, M 

2.94 -10" 4 

l’hypothèse est aotieptable ■ pAjj ^ 3,53 

F) 0,43 mmol, de Ag 1 

[■V]-[CI1- -2,5 UT* Ml 

l'hypothèse [Cl"] négligeable devant | V étant 
vérifiée en e) le sera obligatoirement ici : pAg^ 2 „ë 
P our fracer la courbe, on peut s'aider en calculait pAg 
au point d'équivalence : 

[Ag+] = [CI - ] - Jl810- tD = 1,34- I0" 5 M ; 
pAÿ. = 4.67 



solution AeNOj I.SID-î'M (ntfL) 


Sériel 

19, 5 = 5,62 - 1 Ü ~‘ s M - KjpMj = 7, 1 ■ Il CT 1 1 - KspAa, 

-2.7-1 10" lc 

1b. 

al CaX est totalement çfiswgé = 

|Ca 2 1 = = 5,1 ■ ICT 3 M 

CaX restant en suspension : 1,55 mmol. 
soit Ifinfii mg 
l>) K,pCi, = 2.6-lÛ- 9 
c) K^çlus 5- 6M-1CT* 


11. jSr 2 ’l = 6 10" s M ; [CT] - 1.2- IO -: ' M ; 

|Na 4 | = 6- IQ -Î M ■ [OH "J = 6- 10'- 5 M 

12. 

a) [Ca î+ ] = 1,14 ■ LO -1 M 

b) Kjpc^j- 4,06- UT* 

13, 8,14 M 

24, |Ca 2+ ] = 3,36- Itr 3 M; [Pb 24 ] = 4.D0 ■ 1 0" 6 M ; 
[C 3 ü|"| - 774 - ICT* M 

[HCjO^] - 125 1Q" 4 M ; [M 7 C 7 üJ - 222- 10^ M 
15, Vnâii- 136 mL 


pyrighted n 
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| Chimie analytique 


26 . 

a) 79 |jfiv3l de A* 

b) oui 

t) s' = 3,50-1 Û _1 M 
d} 3,50 mmoi de 2~ 

e,) [X“] - 3,50- 1er* M ; [T] = 3,50 1 0' 5 M ; 

[A*] = 2,&5- 1Q" 4 M 

fijJ [T] - 3,69 10-' M ; [V") ^ 3, SS' 10"* M ; 

[Z ] - 3, SS 10 _ï M : [A*] - 2.58 lü" fl M 

21 

9) s' = * = 3,90-1 O" 5 M 

b) [Nn s J lah | = EMMJ + [Ag NHJI 4 2 [Ag (NHjtf] 
= 1 + 10" 84 4 7,96 1D" 5 = ’ 1 M 

29. 

3) - |N3 4 [= KT’M; |NOj] = l.l-IO^M; 
[Ag + ] = îo -4 M . (Br] = 5,25- KT 9 M 
- [Na*] - 3 1 0" J M ; [NÛt| - 1,1 ■ 10 A M ; 
[Ag 1 ] - 9.47 10 3 M ; [Br j - 5,52 10" E M ; 
[0"]= L.&9-10" 1 M 


b) - [Na + ] - 2 ■ W -3 M ; [NO^ - U - 1 0" 1 M : 

(AgT-2-Kr 7 M; |ci-] = ï iü- 4 m 

- [Na*] - 3 ■ 10“* M ; [NOjj - 1,1" HO" 1 M ; 
[Ag*] - 5.47- 10-* M ; [Br] - 5,52 ■ I0' fi M ; 
fcrj = 1,9- 1 O" 1 M 

- [Ni*] - 3.5- 1Q" 3 M ; pMÛj] - IJ ■ 10" 3 U ; 
[Ag*] » t ,3 1 ■ ICT 9 M ; [Er J = 4 ■ 10 * M - 

[cn-2 -ir 3 U 

c) [NaT = 3-10- 5 M; |NOj] = IJ JQT 5 M ; 
[Ag*] = 9.4? ■ lO" e M ; [fir-f = 5,52 - 1 0" 6 M ; 
[CT] = 1,9- 10" 1 M 

d) [Na*] - 3 - 1 D"' M ; |N0 j] = 0,9-1 ü" 3 M ; 
[Ag*] = 5,25 ■ JO" 9 ,y ; [Br] = 1 0^ M ; [C"[ 
-2' 10 -i M 

e) K < 3' 1QT J M 
F> y < 5,4- 10"* M 

g) z <0,103 M 

h) w <Q,1D3 M 
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Acide faible,, 21 
Acide tort, 20 
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D 

Dich romate de potassium, 89 

E 
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Électrolyte faible, 7 
Électrolyte fort, 6 
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F 
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I 
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Iode, 69 
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K 

K, 17 
K br ia 
K*p. 99 

l 

Ligand, 67, 74 

M 

Manganîmétrie, 89 
Masse, 3 
Masse molaire, 3 


Moh r r 1 ] B 
Molalité, 4 
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Mon&a ni de faible, 21 
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Monobasc faible,, 25 
Monobase fente, 25 
Murexide, 75 

N 
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NTA, 74 

O 

Oxydant, 79 
Oxydant-réducteur, 79 
Oxydation, 79 

P 

Paire d'iorts, 2 

Partie par billion, 4 

Parti# par million, 4 

Permanganate de potassium, 89 

pH, 19,20 

pKa. 19 

pKc, 65 

Point d'équivalence, 32, 35, 36, 88, 116 

Polyseîd#, 45, 56, 5 1 

Polybase, 50, 5 î 

Potentiel normal redox SI 

Potentiel Fedox standard, 81 

Pouvoir dissociant, 2 

Précipitation, 97 

Produit de solubilité, 97, 98 

Produit de solubilité K Ç p 1 01 


Prûtolyte, 1 8 
Pro-tolyte faible, 1 8 
Protolyte fort, 18 

Pyiidil-2 J azo naphtol-2 (PAN,), 75 

R 

Réducteur, 79 
Réduction, 79 

S 

Sel, 26 

Sel d'acide faible et de base faible, 27 
S#l d'acid# faibli #t de base forte, 27 
Sel d'acide fort et de base faible, 27 
Sel d'acid# fort et d# bas# fort#, 27 
Sels de polyiode, S 1 
Solubilité, 97, 98 
Solubilités, 101 
Solution, 1 

Solution tampon, 39, 4 1, 42 
Solvatation, 2 
Solvolyse, 2 

Stabilité des complexes, 70 

Sulfate d'ammonium et de fer hexa hydraté, 88 

T 

Teneur massique, 3 
Teneur pour cent, 4 
Teneur volumique, 4 
Thiosulfate d# sodium, 88 
Titre, 3 

y 

Unité de matière, 3 

Z 

Zwîterrion, 54 
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Chimie des solutions 


M. Befjean-Ley marie, J. -R Dubost, M. Galliot-Guilley 

L'OUVRAGE 

Cet ouvrage rassemble les connaissances indispensables à la compréhension des 
réactions en solutions qui sont tes principes fondamentaux de nombreuses 
méthodes utilisées aussi bien dans le domaine de l'analyse pharmaceutique que 
dans celui de la chimie ou de la biologre. 

Chaque chapitre présente l'essentiel des connaissances, illustré de nombreux 
exemples, de graphes et de schémas. 

Après un rappel de points clés dans un premier chapitre de généralités, l'ouvrage 
développe en A grands chapitres : 

- (“équilibre acido- basique ; 

- (es équilibres de complexation ; 

- les réactions d'oxydoréductEon ; 

■ ta réaction de formation de composés peu solubles. 

Chaque chapitre est suivi d'une batterie d'exercices à difficulté croissante 
(ISO exercices au total). 

LE PUBLIC 

- Les étudiants en 1" cycle de pharmacie. 

- Les étudiants en biologie et en médecine. 

LES AUTEURS 

Martine Beljean-Leymarie est professeur de chimie analytique à l'U.ER. des 
sciences pharmaceutiques de Caen „ 

Jean- Pierre Dubost est professeur de chimie analytique à f'U.F.R. des sciences 
pharmaceutiques et responsable du master professionnel Méthodologies 
analytiques appliquées aux produits de santé (Bordeaux), 

Martine Gafllot-Guitfey est professeur de chimie analytique à ta faculté de 
pharmacie Paris- V et chef de service du laboratoire de toxicologie biologique 
a l'hôpital Lariboisière ( Paris ). 
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